Задания к контрольным работам по общей и неорганической химии by Хаданович, А.В. et al.
 МИНИСТЕРСТВО ОБРАЗОВАНИЯ РЕСПУБЛИКИ БЕЛАРУСЬ 
ГОМЕЛЬСКИЙ ГОСУДАРСТВЕННЫЙ УНИВЕРСИТЕТ 
 им. Ф. СКОРИНЫ 
Кафедра химии 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
          Задания к контрольным работам 
по общей и неорганической химии 
специальность  Н 04.01.00. - «Биология» 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Гомель 2001 
 Составители: Хаданович А.В., ассистент; 
                       Свириденко В.Г., доцент, 
                       кандидат химических наук; 
                          Шумилин В.А., кандидат технических наук; 
                       Смолик Е.Л., ассистент. 
 
 
Рецензенты: Лысенкова А.В., доцент,  
                      кандидат химических наук; 
                      Храмченкова О.М., доцент, 
                      Кандидат биологических наук. 
 
 
 Рекомендовано к изданию научно-методическим 
советом Гомельского государственного университета им.Ф. 
Скорины 24 января 2001 года, протокол № 5 
 
 
В задания включены теоретические вопросы по темам:  
«Эквивалент простых и сложных веществ», «Энергетика 
химических процессов», «Кинетика химических процессов», 
«Растворы электролитов и неэлектролитов», а также задания и 
упражнения по  разделам: «Строение атома. Периодический 
закон и периодическая система Д.И. Менделеева», «Кинетика 
химических процессов», «Теория электролитической 
диссоциации», «Гидролиз солей», «Окислительно-
восстановительные процессы», «Комплексные соединения». 
  Задания к контрольным работам могут быть 
использованы для студентов, изучающих вопросы по общей и 
неорганической химии, студентов-заочников, старшеклассников 
подготовительных химико-биологических классов и студентов 
нехимических специальностей высших учебных заведений. 
 
 
 
                              © Гомельский государственный университет 
          им. Ф. Скорины, 2001 
 Содержание 
 
 
Ведение…………………………………………………... 
Раздел I Теоретическая часть…………………………… 
Стехиометрические законы……………………………... 
Строение атома. Периодический закон Д.И. Менделеева. 
Химическая связь…………………………………………. 
Энергетика химических процессов  
   (термохимические расчеты) …………………………… 
Химическая кинетика и равновесие…………………….. 
Свойства растворов……………………………………….  
Обменные реакции межу электролитами 
  в гомогенной и гетерогенной среде…………………….. 
Окислительно-восстановительные реакции……………... 
 
Раздел II Задачи и упражнения 
 
Тема 1. Стехиометрические законы………………………. 
Тема 2. Строение атома……………………………………. 
Тема 3. Периодический закон, периодическая система 
 Д.И. Менделеева…………………………………………… 
Тема 4. Химическая связь. ………………………………… 
Тема 5. Основные понятия термодинамики………………. 
Тема 6. Кинетика химических процессов…………………. 
Тема 7. Свойства растворов………………………………… 
Тема 8. Электролитическая диссоциация…………………. 
Тема 9. Гидролиз солей…………………………………….. 
Тема 10. Комплексные соединения……………………….. 
Тема 11. Окислительно-восстановительные реакции……. 
Таблица вариантов контрольных заданий……………….. 
ЛИТЕРАТУРА……………………………………………. 
 
 Введение. 
 
 Данные задания к контрольным работам адресованы 
студентам, изучающим на биологическом факультете общую и 
неорганическую химию.  
I раздел заданий включает в себя основные 
теоретические положения и закономерности изучаемых тем, 
примеры расчетных задач и упражнений. Наиболее трудные из 
них «Строение атома», «Химическая связь», «Окислительно-
восстановительные реакции» рассматриваются более детально. 
Особое внимание уделено вопросам  характеристики квантовых 
уровней, законам заполнения электронами в атомной системе, 
гибридизации связи, методу молекулярных орбиталей, типам 
окислительно-восстановительных реакций и их направлению в 
зависимости от условия протекания. 
 Задачи и упражнения составлены таким образом, чтобы 
студент индивидуально смог выполнить задания по 
рассматриваемой теме. В задания включены отдельные 
теоретические вопросы, требующие самостоятельной 
проработки материала по дополнительной литературе. 
 Подготовленные задания предназначены для углубления 
и закрепления знаний студентов I курса путем привлечения их к 
самостоятельному изучению важнейших вопросов общей и 
неорганической химии. 
 
Раздел  I. Теоретическая часть 
Стехиометрические законы 
 
 Эквивалентом вещества называется такое его 
количество, которое соединяется с 1 молем атомов водорода и 
замещает то же количество атомов водорода в химических 
реакциях. 
 Эквивалентной массой называется масса 1 эквивалента 
вещества. 
 Пример 1. Определить эквивалент и эквивалентные 
массы элементов в соединениях    HBr,  H2O и NH3. 
  Решение. В указанных соединениях с 1 молем атомов 
водорода соединяется 1 моль атомов брома, ½ моля атомов 
кислорода и 1/3 моля атомов азота. Следовательно, согласно 
определению, эквиваленты  брома, кислорода и азота равны 
соответственно1 молю,1/2 и 1/3 моля. Исходя из мольных масс 
атомов этих элементов,  находим, что эквивалентная масса 
брома равна 79,9 г/моль, кислорода – 16 ⋅ 1/2  =  8 г/моль, азота – 
14 ⋅ 1/3  =  4,67 г/моль. 
 Для определения эквивалента (эквивалентной массы) 
элемента необязательно исходить из его соединения с 
водородом. Эквивалент (эквивалентную массу)    можно 
вычислить по составу соединения данного элемента с любым 
другим, эквивалент которого известен. 
 Пример 2. При соединении 5,6 г железа с серой 
образовалось 8,8 г сульфида железа. Найти эквивалентную 
массу железа ЭFe и его эквивалент, если известно, что 
эквивалентная масса серы равна 16 г/моль. 
 Решение: Из условия задачи следует, что в сульфиде 
железа на 5,6 г железа приходится 8,8 – 5,6 = 3,2 г серы.    
Согласно закону эквивалентов, массы взаимодействующих 
веществ пропорциональны их эквивалентным массам. 
Следовательно: 
 5,6 г железа эквивалентны 3,2 г серы 
 ЭFe г/моль "          "              16 г/моль серы 
 Откуда ЭFe = 5,6 ⋅ 16/3,2 = 28 г/моль. 
 Мольная масса атомов железа, численно совпадающая с 
его относительной молекулярной массой, равна 56 г/моль. 
Поскольку эквивалентная масса железа (28 г/моль) в два раза 
меньше мольной массы его атомов, то в 1 моле железа 
содержится 2 эквивалента. Следовательно, эквивалент железа 
равен 1/2  моля. 
 
 На основе закона эквивалентов можно вывести 
следующие формулы для вычисления эквивалентных масс 
сложных веществ: 
 Эоксида=
элемента ьвалентностэлемента атомов Число
оксида
⋅
М  
  
 Э кислоты = 
кислоты основность
кислоты М  
 Эоснования =
основания ькислотност
основания M   
Эсоли = 
ь.металлавалентност металла атомов число
соли М
⋅
 
Здесь М –мольная масса соединений. 
 
 Пример 3. Определить массу гидросульфата натрия, 
образующегося при нейтрализации серной кислоты раствора, 
содержащего 8 г NaOH. 
 Решение. Находим эквивалентную массу гидроксида 
натрия: ЭNaOH = МNaOH  /1 = 40 г/моль. Следовательно, 8 г NaOH 
составляют 8/40 = 0,2 эквивалентной массы NaOH. Согласно 
закону эквивалентов, масса образовавшейся соли также 
составляет 0,2 эквивалентной массы. 
 Находим эквивалентную массу соли: ЭNaHSO4 = МNaHSO4 /1 
=  120 г/моль. Масса образовавшегося гидросульфата натрия 
равна 120⋅0,2 =24 г. 
 
 При решении некоторых задач, содержащих сведения об 
объемах газообразных участников реакции, целесообразно 
пользоваться    значением эквивалентного объема. 
Эквивалентным объемом называется объем, занимаемый 
при данных условиях 1 эквивалентом вещества. Значение 
эквивалентного объема вещества, находящегося в газообразном 
состоянии, можно найти, зная, что в мольном объеме любого 
газа, состоящего из одноатомных молекул, содержится 1 моль 
атомов, состоящего из двухатомных молекул – 2 моля атомов и 
т.д. Так, в 22,4 л Н2 содержится при нормальных условиях 2 
эквивалента водорода; значит, эквивалентный объем водорода 
равен 22,4/2 = 11,2 л/моль. 
 Пример 4. Некоторое количество металла, 
эквивалентная масса которого равна 28 г/моль, вытесняет из 
кислоты 0,7 л водорода, измеренного при нормальных условиях. 
Определить массу металла. 
  Решение. Зная, что эквивалентный объем водорода равен 
11,2 л/моль, составляем пропорцию: 
 28 г металла эквивалентны 11,2 л водорода 
 х г "                  "                 "   0,7 л   "    " 
 х = 0,7 ⋅28/11,2 = 1,75 г 
 
Строение атома. Периодический закон Д.И. Менделеева. 
Химическая связь. 
 В начале ХХ в. стало ясно, что ньютоновская механика 
неприменима к явлениям микромира. Основным препятствием к 
принятию модели атома Резерфорда было требование 
классической электродинамики непрерывного излучения 
энергии при движении электрона вокруг ядра, что несовместимо 
с устойчивостью атома. Бор преодолел это препятствие, 
использовав квантовую концепцию Планка-Эйнштейна, 
согласно которой всякое электромагнитное излучение состоит 
из дискретных частиц-фотонов – энергией Е=hν, где h – 
постоянная Планка, ν - частота излучения. В частности он 
постулировал, что в атоме имеются дозволенные орбиты, по 
которым электрон, вращаясь, не излучает энергию; момент 
количества движения по такой орбите квантован 
π2
hnmvr = . 
На основании теории строения атома Бора появились первые 
теории химической связи и теории валентности: теория Косселя, 
касающаяся ионных соединений и теория Льюиса, качественно 
объясняющая связь при образовании соединений ковалентного 
типа. Луи де Бройль в 1924 г. ввел соотношение длины волны λ 
для любой материальной частицы с массой m и скоростью v:  
mv
h
=λ                 (1) 
 Волны де Бройля позволили обосновать постулат Бора о 
квантировании момента количества движения электронов на 
атомной орбитали. По де Бройлю, на длине окружности 
(боровской орбитали) должно укладываться n число волн 
2π r = nλ               (2) 
 Тогда (2) r
mv
hn π2=     или  
π2
hnmvr =  
По де Бройлю, электрон не только частица, но и волна. В 
волновых свойствах электрона заложен первый из двух 
принципов квантовой (волновой ) механики. 
 Вторым ее принципом является принцип 
неопределенности Гейзенберга 
π2
hxpx ≥∆∆     (3) 
где ∆рх – неопределенность по величине импульса частицы, ∆х- 
неопределенность в положении частицы в пространстве, т.е. по 
Гейзенбергу, чем точнее удается измерить импульс электрона, 
тем менее точным можно установить его положение в 
пространстве: таким образом, дать наглядную физическую 
картину поведения электрона в атоме не представляется 
возможным. Волновое движение электрона в атоме удалось 
описать математически с помощью уравнения Шредингера: 
( ) 08 2
2
2 =Ψ−+Ψ∇ UE
h
mπ
       (4) 
В этом уравнении волновая функция ψ (пси) – функция 
пространственных координат (х, у, z), m – масса электрона, Е и 
U – полная и потенциальная энергия электрона в данном 
состоянии, ∇2 оператор Лапласа – действие, которое надо 
произвести с функцией ψ. 
 Для неионизированного атома имеется лишь 
ограниченное число решений уравнения Шредингера. Каждое из 
дозволенных решений уравнения Шредингера называется 
собственной волновой функцией состояния электрона в атоме - 
ψ (пси) функцией. Суть решения (нахождения функции ψ) 
сводится к подстановке в уравнение Шредингера такого набора 
чисел (n, l, ml), называемых квантовыми числами, который 
удовлетворял бы для данного состояния электрона в атоме 
минимальному значению энергии Е. Квадрат волновой функции  
(ψ2) характеризует распределение электронной плоскости или 
вероятность нахождения электрона в данном объеме атома. 
  Представление о распределении электронной плотности 
в атоме сыграло важную роль в создании квантово-
механических методов, объясняющих природу ковалентной 
связи. 
II. Возможное число электрона в атоме (число атомных 
орбиталей) определяется числом дозволенных решений 
уравнения Шредингера, т.е. числом собственных функций (ψ1S, 
ψ2P и др.). Волновая функция, являющаяся решением уравнения 
Шредингера, называется орбиталью, т.е. орбиталь – понятие 
математическое, смысл которого вытекает из волнового 
уравнения. 
 Упрощенное толкование орбитали – это пространство 
вокруг ядра, в котором наиболее вероятно пребывание 
электрона. С каждой такой функцией связывается определенный 
набор квантовых чисел n, l, ml. 
 n – главное число, определяет энергетический уровень и 
расстояние до наиболее вероятной области нахождения 
электрона в атоме. Оно принимает значение целых чисел, 1, 2, 
3…∞. Самый близкий к ядру уровень характеризуется 
значением n = 1. 
 l – орбитальное квантовое число, определяет 
орбитальный момент импульса электрона µ : µ =h ( )1+ll     и 
тем самым учитывает в энергетическом состоянии за счет  
различия форм орбитали электрона. Оно принимает все 
значения главного квантового числа до (n-1). 
                        Орбитальное             Обозначение орбитали 
                                     квантовое число       (электронного облака) 
Например:     n=2            l = 0    2s 
               l = 1    2p 
           n = 4           l = 0    4s 
      l = 1             4p 
      l = 2    4d 
                  l = 3    4f  
ml – магнитное квантовое число, характеризует возможные 
расположения орбиталей в пространстве. От него зависит 
проекция орбитального магнитного момента импульса 
электрона. Оно принимает все значения l (от + l через 0 до – l). 
                     Орбитальное         Магнитное           Число орбиталей  
                        квантовое        квантовое число           с данным 
                          число l                     ml                          значением l 
Например     l=0 (s)                      ml=0                                 1 
при n = 3       l=1 (p)                      ml=1, 0, -1                       3 
                       l=2 (d)                      ml=2, 1, 0,-1, -2              5                  
т. е. число значений ml (число орбиталей) определяется 
величиной (2l + 1). Орбитали с одинаковым значением 
орбитального квантового числа называются вырожденными 
(они энергетически равноценны по энергии). 
 В соответствии с магнитным квантовым числом ml  для l 
= 0 (s – состояния) характерна одна ориентация ( s- орбиталь);  
для  l = 1 (p- состояния) – три ориентации ( рх, ру, рz), 
направленные под углом 900 друг к другу; для l =2 (d- 
состояние) характеризуется пятью ориентациями в 
пространстве, из которых орбитали dхy, dуz, dxz  расположены по 
биссектрисам соответствующих осей координат, dx
2 – вдоль оси 
z. dx2-y2 по осям х и у. 
 Изучение спектров и другие исследования атомов 
показали, что электроны, кроме орбитального, обладают 
собственным магнитным моментом. Собственный магнитный 
момент электрона характеризуется четвертым квантовым 
числом  ms, получившим название спинового квантового числа. 
Спин – неотъемлемое свойство электрона принимает два 
значение: ms =+1/2   ms = -1/2. Четыре квантовых числа n, l, ml , 
ms   полностью характеризуют движение ( состояние) электронов 
в атоме. 
Электронная емкость каждого энергетического уровня 
определяется законом (принципом) Паули: в атоме не может 
быть двух электронов с одинаковыми квантовыми числами n, l, 
ml, ms или, что то же самое, на каждой атомной орбитали может 
находиться лишь два электрона с противоположными спинами 
ms = +1/2 и ms = -1/2, тогда электронная емкость каждого 
подуровня определяется соотношением 2 (2l + 1). 
Следовательно, в s – состоянии (одна орбиталь) может быть 
лишь два электрона, а в р-состоянии (три орбитали), - шесть, d-
состоянии (пять орбиталей) – десять, а в  f- состоянии (семь 
орбиталей) – четырнадцать электронов и т.д. 
  Поскольку число орбиталей данного энергетического 
уровня равно n2, то емкость уровней по мере удаления от ядра 
увеличивается и составляет 2(n=1), 8(n=2), 18 (n=3), 32 (n=4) и 
т.д. электронов. 
 Распределение электронов в атоме происходит в 
направлении увеличения значения главного квантового числа, 
т.е. энергетически более выгоден уровень с квантовым числом 
n=1, затем заполняется уровень с n=2, n=3 и т.д.(принцип 
требования минимума энергии). Энергия электронов в 
многоэлектронных атомах определяется значениями двух 
квантовых чисел n и l . 
 В соответствии с правилом В.М. Клечковского 
распределение электронов в многоэлектронных атомах 
происходит в порядке возрастания суммы n + l (главного и 
побочного квантовых чисел). 
1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d 104p6 5s2 4d10 5p6 6s 24f14 5d10 6p6 7s2 5f 146d10 
и т.д. 
 распределение электронов внутри одного и того же 
подуровня (атомные орбитали с одним и тем же значением 
орбитального квантового числа) управляется правилом Хунда: 
если энергетический уровень не насыщен, то электроны 
стремятся разместиться так, чтобы иметь максимальное 
количество состояний с параллельными спинами (суммарный 
спин имел максимальное значение) при этом система понижает 
свою энергию. 
 Орбитали условно обозначаются в виде клетки (ячейки): 
 , на каждой орбитали (или в каждой ячейке) размещается не 
более двух электронов, спины которых противоположны ↑↓. 
Основные особенности заполнения электронных уровней и 
подуровней элементов в порядке их в периодической системе: 
1. Начало периода совпадает с началом нового электронного 
слоя (уровня). Каждый период завершается благородным газом. 
У атомов благородных газов (кроме гелия) внешний уровень 
состоит из 8 электронов, имеет строение ns2p6. 
2. Элементы главных и побочных подгрупп отличаются по 
заполнению электронных оболочек (подуровней). У всех 
элементов главных подгрупп заполняется либо внешние ns – 
 подуровень(I и II группы) – эти элементы называются s-
элементами, либо внешние np-подуровень (III-YIII группы), 
такие элементы называются р-элементами. 
У элементов побочных подгрупп заполняются внутренние 
(n-I)d подуровень (за некоторыми исключениями, связанными с 
«провалами» электронов). Элементы побочных подгрупп 
образуют вставные декады: 
21 (Se) – 30 (Zn);  39 (Y) –48(Cd); 
57 (La);  72 (Hf) –80(Hg); 
Начало четвертой вставной декады 89 (Ac) – в 
незавершенном 7 периоде. Элементы этих декад называют d- 
элементами. 
3. У лантаноидов 58 (Ce) –71 (Lu) и актиноидов 90 (Th) – 
103 (Lr) происходит заполнение (n-2) оболочек (подуровней) 
соответственно 4f и 5 f подуровней, поэтому эти элементы 
называют f-элементами. 
 
Химическая связь 
В образовании химической связи из всех существующих 
сил в природе существенны только электростатические: т.е. 
силы взаимодействия электрических зарядов, носителями 
которых являются электроны и ядра атомов. 
 Для описания электронов в молекуле следовало бы 
составить уравнение Шредингера для соответствующей системы 
электронов и атомных ядер и найти его решения, отвечающее 
минимальной энергии системы. Поскольку точное решение 
уравнения Шредингера для сложных многоэлектронных систем 
невозможно, возникли различные приближенные методы 
расчета волновой функции, а, следовательно, распределение 
электронной плотности в молекуле. Наиболее широкое 
распространение получили два подхода: теория валентных 
связей (ВС) и теория молекулярных орбиталей (МО). 
Метод валентных связей. 
Ковалентную связь образуют два электрона с 
антипараллельными спинами, принадлежащие двум атомам. 
При этом происходит перекрывание волновых функций 
электронов и между атомами возникает зона со значительной 
 электронной плотностью. Это приводит к уменьшению 
потенциальной энергии системы, т.е. образованию связи. 
Пребывание двух электронов с антипараллельными 
спинами в поле двух ядер энергетически более выгодно, чем 
нахождение каждого электрона в поле своего ядра. 
Ковалентная связь направлена в сторону максимального 
перекрывания электронных плотностей взаимодействующих 
атомов, т.е. связь располагается в том направлении, в котором 
возможность перекрывания волновых функций электронов, 
образующих связь, наибольшая. 
Из двух орбиталей атома более прочную связь 
образует та, которая сильнее перекрывается орбиталью 
другого атома. 
Основные характеристики химической связи 
 Основными параметрами химической связи являются 
межъядерные расстояния, валентные углы, порядок (кратность) 
связи и др. 
 Межъядерные расстояния между химически связанными 
атомами называют длиной связи, (т.е. среднее межъядерное 
равновесное расстояние). 
 Угол между воображаемыми линиями, проходящими 
через ядра химически связанных атомов, называется валентным 
углом. Направление валентного угла определяет направленность 
химической связи. Поскольку электронные орбитали имеют 
различную форму, их перекрывание может осуществляться 
разными способами. В зависимости от способа перекрывания и 
симметрии образующегося облака различают σ -, π- , δ- связи. 
 Сигма-связи осуществляются при перекрывании облаков 
(орбиталей) вдоль линии соединения атомов. Пи-связи 
возникают при перекрывании электронных облаков (орбиталей) 
по обе стороны от линии соединения атомов. Дельта-связи 
обязаны перекрыванию всех четырех лопастей d- электронных 
облаков, расположенных в параллельных плоскостях. Исходя из 
условий симметрии, можно показать, что электроны s-орбиталей  
могут участвовать лишь в σ – связывании, р – электроны – уже в 
σ – и π- связывании, а d – электроны – как в σ – и  π-, так и в δ- 
связывании. Для  f –орбиталей способы перекрывания еще 
 разнообразнее. Поскольку электронные орбитали (кроме s- 
орбитали) направлены в пространстве, то и химические связи, 
образуемые с их участием, пространственно направлены.  
Энергия связи определяет прочность химической связи. 
Мерой прочности связи может служить количество энергии, 
затрачиваемое на ее разрыв. Для двухатомных молекул энергия 
связи равна величине энергии диссоциации молекул на атомы. 
Кратность связи (порядок) связи определяется числом 
общих электронных пар, связывающих атом данного элемента с 
другими атомами. 
Теория гибридизации 
Обычно атомы формируют связи за счет электронов 
разных энергетических состояний. Так, у атомов бериллия ( 
2s12p1), бора ( 2s12p2) и углерода ( 2s12p3) в образовании связей 
одновременно принимают участие как s -, так и р-электроны. 
Несмотря на различие форм исходных электронных орбиталей, 
связи, образованные с их участием, оказываются равноценными 
и расположены симметрично. В молекулах ВеCl2, BCl3, CCl4, 
например, валентный угол Cl- Э-Cl равен 1800, 1200 и 109028` 
соответственно. Химические связи во всех указанных случаях 
формируются электронами не «чистых», а «смешанных», так 
называемых гибридных орбиталей. Последние являются 
результатом смешения атомных орбиталей. Итак, при 
гибридизации первоначальнае форма и энергия орбиталей 
взаимно изменяется и образуются орбитали новой, но уже 
одинаковой формы и одинаковой энергии. Гибридная 
орбиталью, возникшая из s- и р- орбиталей, больше вытянута по 
одну сторону от ядра, чем по другую. Следовательно, 
химическая связь, образованная с участием электрона 
гибридной орбитали, доложна быть более прочной, чем 
образованная электронами отдельных s- и р-орбиталей. 
Из одной s и одной р- электронных орбиталей 
получаются две sр- равноценных по энергии гибридных 
орбитали, располагающихся зонами большей электронной 
плотности симметрично, по обе стороны от ядра. Каждая из 
гибридных sр- орбиталей способна перекрываться с 
электронной орбиталью другого атома только зоной с 
максимальной плотностью. 
 В молекуле ВеCl2 бериллий находится в состоянии sр- 
гибридизации и молекула поэтому линейна, Cl- Ве-Cl = 1800.  
Из одной s- и двух р- электронных орбиталей при 
гибридизации получаются три sр2 – гибридные электронные 
орбитали, располагающиеся на плоскости под углом 1200. Этим 
объясняется равноценность всех связей в молекуле BCl3  и угол 
Cl- В-Cl = 1200. 
Из одной s – и трех р - электронных орбиталей при 
гибридизации возникают четыре эквивалентные sр3 – гибридные 
орбитали, располагающиеся в пространстве под углом 1090. В 
молекуле СН4 углерод находится в состоянии sр3 – 
гибридизации, и молекула имеет вид тетраэдра. 
Характеристики связи 
Связь между атомами разных элементов  всегда более 
или менее полярна, что обусловлено различием размеров и 
электроотрицательности атомов. Электроотрицательность 
характеризует стремление атома оттянуть электронную 
плотность на себя при образовании химической связи. 
Электроотрицательность является приближенным понятием и 
зависит от того, в состав какого конкретного соединения входит 
данный атом, в окружении атомов каких элементов он 
находится. Например, в молекуле хлорида водорода НСl 
связующее электронное облако смещено в сторону более 
электроотрицательного атома хлора. Вследствие этого заряд 
ядра водорода уже не компенсируется, а на атоме хлора 
электронная плотность становится избыточной по сравнению с 
зарядом ядра. Атом водорода в НСl поляризован положительно, 
а атом хлора отрицательно, на атоме водорода возникает 
положительный заряд, а на атоме хлора – отрицательный. Этот 
заряд называемый эффективным, можно установить 
экспериментально. 
Таким образом, по степени смещения (поляризации) 
связующего электронного облака связь может быть неполярной, 
полярной и ионной. Неполярная и ионная связи представляют 
собой крайние случаи неполярной связи. По сравнению с 
последней они встречаются значительно реже. 
Для характеристики реакционной способности молекул 
важно знать не только исходное распределение электронной 
 плотности, но и возможность ее изменения. Мерой последней 
служит поляризуемость связи – ее способность становиться 
полярной (или более полярной) в результате действия на 
молекулу внешнего электрического поля. Так как с каждым 
атомом или молекулой в свою очередь связано электрическое 
поле, то соединение должно поляризоваться также и при 
действии на молекулу других других молекул, скажем, партнера 
по реакции. В результате поляризации может произойти полный 
разрыв связи с переходом связывающей электронной пары к 
одному  из атомов с образованием отрицательного и 
положительного ионов. 
Полярные и неполярные молекулы 
В зависимости от характера распределения электронной 
плотности молекулы могут быть неполярными и полярными. В 
неполярных молекулах центры тяжести положительных и 
отрицательных зарядов совпадают. Полярные молекулы 
являются диполями, т.е. системами, состоящими из двух равных 
по величине и противоположных по знаку зарядов, находящихся 
на некотором расстоянии друг от друга. Расстояние между 
центрами тяжести положительного и отрицательного зарядов 
называется длиной диполя. Полярность молекулы, как и 
полярность связи, оценивают величиной ее электрического 
момента диполя µ, представляющего собой произведение длины 
диполя l на величину электрического заряда: µ = l ⋅ q. Чем более 
полярны молекулы, тем значительнее смещена электронная 
плотность к одному из атомов, тем больше дипольный момент. 
Если ассиметрия молекул незначительна, то µ невелик. 
Дипольные моменты молекул 
Н2О – 5,52⋅1030, кл⋅м  Н2S -  33⋅1030, кл⋅м  
НF  –  5,73⋅1030, кл⋅м  NН3 – 4,44⋅1030, кл⋅м 
Существуют химические соединения, к которым идея 
локализации электронов между двумя взаимодействующими 
атомами не применима. В карбонат-ионе СО32- атом углерода за 
счет электронов sp2 –гибридных орбитали образует три σ – 
связи, лежащие в плоскости под углом 1200. Четвертый электрон 
углерода образует π- связь. Валентное насыщение одного атома 
кислорода достигается за счет присоединения электрона. 
 Однако такое утверждение противоречит эксперименту. Все 
связи в СО3
2-  равноценны. Равноценность всех связей 
свидетельствует о делокализации π- связи (π- электронного 
облака) и отрицательного заряда на все атомы кислорода. Схема 
с изображением делокализации π- электронного облака в виде 
пунктира имеет вид: 
            2- 
             О                                                 О 
                               
СО3
2- 
                         С 
 
 
                                                  О 
 
Вследствие делокализации π-электронного облака 
порядок связи С==С составляет примерно 1 1/3. Длина связи d 
СО в ионе СО3
2-  0,129 нм и является промежуточной между 
длиной одинарной d С - О = 0,143 нм и двойной d С = О = 0,128 
нм связей. 
Метод молекулярных орбиталей 
В теории МО, разработанной  для объяснения 
энергетического поведения электроны в молекуле, принимается, 
что при образовании молекулы из атомов возникают новые, 
общие, так называемые молекулярные орбитали. На каждой 
МО, как и на атомной размещаются не более двух электронов с 
противоположно направленными спинами. Образование 
молекулярной орбитали можно рассматривать как линейную 
комбинацию сложения и вычитания атомных орбиталей. (ЛКАО 
– линейная комбинация атомных орбиталей). Молекулярная 
орбиталь, получаемая сложением перекрывающихся зон 
атомных орбиталей обладает более низкой энергией и поэтому 
называется связывающейся орбиталью ( например, σсв и πсв). 
Молекулярная орбиталь, получаемая путем вычитания 
перекрывающихся зон атомных орбиталей, не способствует 
образованию связи, имеет более высокую энергию, чем 
первоначальные атомные орбитали и называется разрыхляющей 
(σраз и πраз). Из данного числа атомных орбиталей получается то 
 же самое число молекулярных орбиталей, т.е. число 
молекулярных орбиталей равно сумме атомных орбиталей 
соединяющихся атомов, заполняемых электронами в 
соответствии с требованием минимальной энергии и 
подчиняется правилу Хунда и принципу Паули. Молекулы, в 
которых все электроны спарены – диамагнитны (выталкиваются 
из внешнего магнитного поля), молекулы с неспаренными 
электронами – парамагнитны (втягиваются во внешнее 
магнитное поле). 
Образование молекулярных орбиталей из атомных 
обычно изображают в виде энергетической диаграмм, где по 
вертикали откладывают значение энергии Е орбиталей. 
Обратимся к образованию молекулы лития. Известно, 
что в парах металлического лития двухатомные молекулы 
обнаружены. Каково же их электронное строение? В 
невозбужденном состоянии атомы лития имеют два s- электрона 
на первом энергетическом уровне и один s-электрон на втором 
уровне. Валентные электроны второго энергетического уровня 
попадают на связывающую σ2s
св МО. Разрыхляющая МО 
остается незаполненной, в молекуле лития имеется одна связь. 
Энергетическая диаграмма уровней атомных и молекулярных 
орбиталей молекулы лития. 
МО 
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Согласно теории молекулярных орбиталей порядок 
связи (кратность связи) оценивается полуразностью числа 
связывающих и разрыхляющих электронов 
2
электронов разрыхл. числоэлектронов связыв. число
связи орядок −=п  
Данные способы химической связи существуют в 
современной науке и у каждого есть свои преимущества и 
 недостатки. И тот и другой метод связан с определенными 
приближениями, оба метода дополняют друг друга. Так, метод 
МО в настоящее время является более общим; метод ВС 
является более наглядным в трактовке механизма образований 
химической связи, он удобен для качественного рассмотрения 
связи. 
Однако в ряде случаев метод ВС не может объяснить 
природу образующихся химических связей, или приводит к 
неверным заключениям в свойствах молекул (например, 
парамагнитизм в молекуле кислорода). Метод МО позволяет 
оценить вклад в образовании связи не только электронных пар, 
но и отдельных электронов. Распределение электронов по 
молекулярным орбиталям позволяет объяснить многие свойства 
молекул (ее магнитные свойства, цвет комплексных ионов в 
координационных соединениях). 
Энергетика химических процессов (термохимические 
расчеты) 
 Наука о взаимных превращениях различных видов 
энергии называется термодинамикой. Термодинамика 
устанавливает законы этих превращений, а также направление 
самопроизвольного течения различных процессов в данных 
условиях. При химических реакциях происходят глубокие 
качественные изменения в системе, рвутся связи в исходных 
веществах и возникают новые связи в конечных продуктах. Эти 
изменения сопровождаются поглощением или выделением 
энергии. В большинстве случаев этой энергией является 
теплота. Раздел термодинамики, изучающий тепловые эффекты 
химических реакций, называется термохимией. Реакции, 
которые сопровождаются выделением теплоты, называются 
экзотермическими, а те, которые сопровождаются поглощением 
теплоты, - эндотермическими. Теплоты реакций являются, 
таким образом, мерой изменения свойств системы, и знание их 
может иметь большое значение при определении условий 
протекания тех или иных реакций. 
 При любом процессе соблюдается закон сохранения 
энергии, как проявление более общего закона природы – закона 
сохранения материи. Теплота (Q), поглощенная системой, идет 
 на изменение ее внутренней энергии (ΔU) и на совершение 
работы (А): 
Q = ΔU + A. 
 Внутренняя энергия системы U – это общий ее запас, 
включающий энергию внутримолекулярных колебаний атомов и 
атомных групп, энергию движения электронов, внутриядерную 
энергию и т.д. Внутренняя энергия – это полная энергия 
системы без потенциальной энергии, обусловленной 
положением системы в пространстве и без кинетической 
энергии системы как целого. Абсолютное значение U веществ 
неизвестно, так как нельзя привести систему в состояние, 
лишенное энергии. Внутренняя энергия, как и любой вид 
энергии, является функцией состояния, т.е. ее изменение 
однозначно определяется начальным и конечным состоянием 
системы и не зависит от пути перехода, по которому протекает 
процесс ΔU = U2 – U1, где ΔU – изменение внутренней энергии 
системы при переходе от начального состояния (U1) в конечное 
(U2). 
Если U2 > U1, то ΔU > 0. 
Если U2 < U1, то ΔU < 0. 
 Теплота и работа функциями состояния не являются, ибо 
они служат формами передачи энергии и связаны с процессом, а 
не с состоянием системы. При химических реакциях А – это 
работа против внешнего давления, т.е. в первом приближении А 
= pΔV, где ΔV – изменение объема системы (V2 – V1). Так как 
большинство химических реакций проводят при постоянном 
давлении, то для изобарно-изотермического процесса (p = const,   
T = const) теплота Qp будет равна: 
Qp = ΔU + pΔV; 
Qp = (U2 – U1) + p(V2 – V1); 
Qp = (U2 + pV2) – (U1 + pV1) 
 Сумму U + pV обозначим через Н, тогда Qp = Н2 – Н1 = 
ΔН. Величину Н называют энтальпией. Таким образом, теплота 
при p = const и T = const приобретает свойство функции 
состояния и не зависит от пути, по которому протекает процесс. 
Отсюда теплота реакции в изобарно-изотермическом процессе 
Qp равна изменению энтальпии системы ΔН (если единственным 
видом работы является работа расширения). Qp = ΔН. 
  Энтальпия (Н), как и внутренняя энергия (U), является 
функцией состояния, ее изменение (ΔН) определяется только 
начальными и конечными состояниями системы и не зависит от 
пути перехода. Нетрудно видеть, что теплота реакции в 
изохорно-изотермическом процессе (QV) (V = const; T = const), 
при котором  ΔV = 0, равна изменению внутренней энергии 
системы ΔU, QV  = ΔU. Теплоты химических процессов, 
протекающих при p, T = const и V,T = const, называют 
тепловыми эффектами. 
 При экзотермических реакциях энтальпия системы 
уменьшается и ΔН < 0 (H2 < H1), а при эндотермических 
реакциях энтальпия системы увеличивается и ΔН > 0 (H2 > H1). 
В дальнейшем тепловые эффекты всюду выражаются через ΔН. 
В основе термохимических расчетов лежит закон Гесса (1840): 
«Тепловой эффект реакции зависит только от природы и 
физического состояния исходных веществ и конечных 
продуктов, но не зависит от пути перехода». Часто в 
термохимических расчетах применяют следствие из закона 
Гесса: «Тепловой эффект реакции (ΔНх-р) равен сумме теплот 
образования (ΔНобр.) продуктов реакции за вычетом суммы 
теплот образования исходных веществ, с учетом коэффициентов 
перед формулами этих веществ в уравнении реакции»: 
ΔНх-р = ∑ΔНпродобр - ∑ΔНисхобр. 
 
Стандартные теплоты (энтальпии) образования ΔНо298’ 
некоторых веществ. 
 
Вещест
во 
Состоя
ние 
ΔНо298’ 
кДж/моль 
Вещество Состоя
ние 
ΔНо298’ 
кДж/моль 
CS2 Г +115,28 CH3OH Г -201,17 
NO Г +90,37 C2H5OH Г -235,31 
C6H6 Г +82,93 H2O Г -241,83 
C2H4 Г +52,28 H2O Ж -285,84 
H2S Г -20,15 NH4Cl К -315,39 
NH3 Г -46,19 CO2 Г -393,51 
CH4 Г -74,85 Fe2O3 К -822,10 
C2H6 Г -84,67 Ca(OH)2 К -986,50 
HCl Г -92,31 Al2O3 К -1669,80 
CO Г -110,52    
 Химическое сродство. 
 Самопроизвольно могут протекать реакции, 
сопровождающиеся не только выделением, но и поглощением 
теплоты. 
 Реакция, идущая при данной температуре с выделением 
теплоты, при другой температуре идет в обратном направлении, 
т.е. с поглощением теплоты. Здесь проявляется диалектический 
закон единства и борьбы противоположностей. С одной 
стороны, система стремится к упорядочению (агрегации), 
уменьшению Н, с другой стороны, система стремится к 
беспорядку (дезагрегации). Первая тенденция растет с 
понижением температуры, а вторая растет с повышением 
температуры. Тенденцию к беспорядку характеризует величина, 
которую называют энтропией. 
 Энтропия (S), так же как внутренняя энергия (U), 
энтальпия (Н), объем (V) и др., является свойством вещества, 
пропорциональным его количеству. S, U, H, V обладают 
аддитивными свойствами, т.е. при соприкосновении систем 
суммируются. Энтропия отражает движение частиц вещества и 
является мерой неупорядоченности системы. Она возрастает с 
увеличением движения частиц: при нагревании, испарении, 
плавлении, расширении газа, при ослаблении или разрыве 
связей между атомами и т.п. Процессы, связанные с 
упорядоченностью системы: Конденсация, кристаллизация, 
сжатие, упрочнение связей, полимеризация и т.п. – ведут к 
уменьшению энтропии. Энтропия является функцией состояния, 
т.е. ее изменение (ΔS) зависит только от начального (S1) и 
конечного (S2) состояния и не зависит от пути процесса ΔS = S2 
– S1. 
 Если S2 > S1, то ΔS > 0. 
 Если S2 < S1, то ΔS < 0. 
 Так как энтропия растет с повышением температуры, то 
можно считать, что мера беспорядка ≈ TΔS. Энтропия 
выражается в Дж/моль ⋅ град. Таким образом, движущая сила 
процесса складывается из двух сил: стремление к упорядочению 
(Н) и стремление к беспорядку (TS). При p = const  и T = const 
 общую движущую силу процесса, которую обозначают  ΔG, 
можно найти из соотношения 
ΔG = (H2 – H1) – (TS2 – TS1) = ΔH – TΔS 
ΔG = ΔH – TΔS. 
Величина G называется изобарно-изотермическим 
потенциалом или энергией Гиббса. Итак, мерой химического 
сродства является убыль G потенциала или ΔG. ΔG зависит от 
природы вещества, его количества и от температуры. Энергия 
Гиббса является функцией состояния, потому: ΔGх-р = ∑ΔGпродобр 
- ∑ΔGисхобр 
Самопроизвольно протекающие процессы идут в 
сторону уменьшения любого потенциала и, в частности, в 
сторону уменьшения ΔG. Если ΔG < 0, процесс принципиально 
осуществим, если ΔG > 0 – процесс самопроизвольно проходить 
не может. Чем меньше ΔG, тем сильнее стремление к 
протеканию данного процесса и тем дальше он от состояния 
равновесия, при котором ΔG = 0 и ΔН = TΔS. 
Из соотношения ΔG = ΔH – TΔS видно, что 
самопроизвольно могут протекать и процессы, для которых ΔH 
> 0 (эндотермические). Это возможно, когда ΔS > 0, но |TΔS| > | 
ΔH|, и тогда ΔG < 0. С другой стороны, экзотермические 
реакции (ΔH < 0) самопроизвольно не протекают, если ΔS < 0 
окажется, что ΔG > 0. 
 
Стандартные изобарные потенциалы образования ΔGо298 
некоторых веществ. 
 
Вещество Состо
яние 
ΔGо298’ 
кДж/моль 
Вещество Состоя
ние 
ΔGо298’ 
кДж/моль 
BaCO3 К -1138,8 FeO К -244,3 
CaCO3 К -1128,75 H2O Ж -237,19 
Fe3O4 К -1014,2 H2O Г -228,59 
BeCO3 К -944,75 CO Г -137,27 
CaO К -604,2 CH4 Г -50,79 
BeO К -581,61 NO2 Г +51,84 
BaO К -528,4 NO Г +86,69 
CO2 Г -394,38 C2H2 Г +209,20 
 
 
 Стандартные абсолютные энтропии некоторых веществ. 
 
Вещест
во 
Состоя
ние 
So298’ 
Дж/моль ⋅ 
град 
Вещество Состоя
ние 
So298’ 
Дж/моль ⋅ 
град 
C Алмаз 2,44 NH3 Г 192,50 
C Графит 5,69 CO Г 197,91 
S Ромб. 31,9 C2H2 Г 200,82 
FeO К 54,0 O2 Г 205,03 
H2O Ж 69,94 H2S Г 205,64 
NH4Cl К 94,5 NO Г 210.20 
CH3OH Ж 126,8 CO2 Г 213,65 
H2 Г 130,59 C2H4 Г 219,45 
Fe3O4 К 146,4 Cl2 Г 222,95 
CH4 Г 186,19 NO2 Г 240,46 
HCl Г 186,68 PCl3 Г 311,66 
H2O Г 188,72 PCl5 Г 352,71 
N2 Г 191,49    
 
Химическая кинетика и равновесие 
Кинетика – учение о скорости различных процессов, в 
том числе химических реакций. Критерием принципиальности 
осуществимости реакции является неравенство Δ Gр,Т< 0.Но это 
неравенство не является еще полной гарантией фактического 
течения процессов в данных условиях, не является достаточным 
для оценки кинетических возможностей реакции. Так(Δ 
G298)Н2О(г) = -228,59 кДж/моль, а(Δ G298)АlI3(r) = -313,8 
кДж/моль и, следовательно, при Т = 298 К и р = 1 атм возможны 
реакции, идущие по уравнениям: 
Н2 (г) + ½ О2 (г) = Н2О (г)       (1) 
2 Аl (к) + 3 I2 (к) = 2 AlI3 (к)   (2) 
 Однако эти реакции при стандартных условиях идут 
только в присутствии катализатора (платины для первой и воды 
для второй). Катализатор как бы снимает кинетический 
"тормоз", и тогда проявляется термодинамическая природа 
вещества. Скорость химических реакций зависит от многих 
факторов, основные из которых – концентрация (давление) 
реагентов, температура и действие катализатора. Эти же 
факторы определяют и достижение равновесия в реагирующей 
системе. 
  Пример 1. Во сколько раз изменится скорость прямой и 
обратной реакции в системе 2SO2 (г) + О2 (г) → 2SO3 (г), если 
объем газовой смеси уменьшить в три раза? В какую сторону 
сместится равновесие системы? 
 Решение. Обозначим концентрации 
реагирующих веществ [SO2] = a, [O2] = b, 
[SO3] = c. Согласно закону действия масс 
скорости (v) прямой и обратной реакции до 
изменения объема. 
Vпр = Ka2b; 
Vобр = K1c2. 
 После уменьшения объема гомогенной системы в три 
раза каждого из реагирующих веществ увеличится в три раза: 
[SO2] = 3 b, [SO3] = 3 c. При новых концентрациях скорости (v’) 
прямой и обратной реакции: 
V’пр = K (3a)2 (3b) = 27Ka2b; 
V’обр = K1 (3c)2 = 9K1c2. 
Отсюда 
bKa
bКа
пр
пр
2
227"
=
υ
υ
 = 27; 
                                       2
1
2
19'
cK
cK
v
v
обр
обр = = 9. 
Следовательно, скорость прямой реакции увеличилась в 27 раз, 
а обратной – только в 9 раз. Равновесие системы сместилось в 
сторону образования серного ангидрида. 
 Пример 2. Вычислите, во сколько раз увеличится 
скорость реакции, протекающей в газовой фазе, при повышении 
температуры от 30 до 70Со, если температурный коэффициент 
реакции равен 2. 
 Решение. Зависимость скорости химической реакции от 
температуры определяется эмпирическим правилом Вант-Гоффа 
по формуле 
 vt2 = vt1 10
12 tt −
γ  
    vt2 =vt1⋅ 10
3070
2
−
= vt1⋅24=16 vt1 
  Следовательно, скорость реакции vt2, протекающей при 
температуре 700С, увеличилась по сравнению со скоростью 
реакции vt1, протекающей при температуре 30
0С, в 16 раз. 
 Пример 3. Константа равновесия гомогенной системы 
 СО (г) + Н2О→ СО2(г) + Н2(г) 
При 8500С равна 1. Вычислите концентрации всех веществ при 
равновесии, если исходные концентрации: [СО]исх  = 3 моль/л, 
[Н2О]исх = 2моль/л. 
 Решение. При равновесии скорости прямой и обратной 
реакции равны, а отношение констант этих скоростей есть тоже 
величина постоянная и называется константой равновесия 
данной системы: 
Vпр = К1 [СО] [Н2О]  
Vобр. = К2 [СО2] [Н2О] 
К равн = ]][[
]][[
2
22
2
1
OHCO
HCO
K
K
=  
В условии задачи даны исходные концентрации, тогда 
как в выражение Кравн входят только равновесные концентрации 
всех веществ системы. Предположим, что к моменту равновесия 
концентрации [СО2] равн = х моль/л. Согласно уравнению 
системы число молей образовавшегося водорода при этом будет 
также х иоль/л. По столько же молей (х моль/л) СО и Н2О 
расходуется для образования по х молей СО2 и Н2. 
Следовательно, равновесные концентрации всех четырех 
веществ будут:  
[СО2] равн = [Н2] равн  =х моль/л; 
[СО] равн = (3 – х) моль/л; 
[Н2О] равн =(2- х) моль/л 
Зная константу равновесия, находим значение х, а затем 
и исходные концентрации всех веществ: 
х2 = 6 – 2х – 3х +х2; 5х = 6, х = 1,2 моль/л 
Таким образом, искомые равновесные концентрации: 
 [СО2] равн = 1,2 моль/л; 
 [Н2] равн  =1,2 моль/л; [СО] равн = 3 – 1,2 = 1,8 моль/л; 
 [Н2О] равн =2 – 1,2 = 0,8 моль/л. 
 Пример 4. Эндотермическая реакция разложения 
пентахлорида фосфора протекает по уравнению 
РСl5(г)→ РСl3(г) + Сl2(г); ∆Н = + 92,59 кДж. 
Как надо изменить: а) температуру; б) давление; в) 
концентрацию, чтобы сместить равновесие в сторону прямой 
реакции – разложения РСl5? 
Решение: Смещением или сдвигом химического 
равновесия называют изменение равновесных концентраций 
реагирующих веществ в результате изменения одного из 
условий реакции. Направление, в котором сместилось 
равновесие, определяется по принципу Ле Шателье: а) так как 
реакция разложения РСl5 эндотермическая (∆Н > 0), то для 
смещения равновесия в сторону прямой реакции нужно 
повысить температуру; б) так как в данной системе разложение 
РСl5  ведет к увеличению объема (из одной молекулы газа 
образуется две газообразные молекулы), то для смещения 
равновесия в сторону прямой реакции надо уменьшить 
давление; в) смещения равновесия в указанном направлении 
можно достигнуть как увеличением концентрации РСl5, так и 
уменьшением концентрации РСl3 или Сl2. 
 
Свойства растворов. 
 
Концентрацией раствора называется количество 
растворенного вещества, содержащееся в определенном весовом 
или объемном количестве раствора или растворителя. 
Пример 1.Вычислите: а) процентную (С%);  б) 
молярную (См); в) нормальную (Сн); г) моляльную (См) 
концентрации раствора Н3РО4, полученного при растворении 18 
г кислоты в 282 см3 воды, если плотность его 1,031 г/см3. Чему 
равен титр (Т) этого раствора? 
Решение. а) Весовая процентная концентрация 
показывает число граммов (единиц массы) вещества, 
содержащееся в 100 г (единиц массы) раствора. Так как массу 
282 см3 воды можно принять равной 282 г, то масса полученного 
раствора 18 + 282 = 300 г и, следовательно: 
                                           300 – 18 
                                            100 – С (%) 
                                                        С (%) = 
300
18100 ⋅
 = 6 (%); 
б) мольно-объемная концентрация, или молярность, 
показывает число грамм-молекул растворенного вещества, 
содержащихся в 1 л раствора 1031 г. Массу кислоты в литре 
раствора находим из соотношения 
                                              300 – 18 
                                              1031 – х 
                                             х = 
300
181031⋅
 = 61,86. 
Молярность раствора получим делением числа граммов 
H3PO4: 
                                 CM = 
99,97
86,61
 = 0,63 M; 
в) нормальная концентрация, или нормальность, 
показывает число грамм-эквивалентов растворенного вещества, 
содержащихся в 1 л раствора. 
Так как 1 г-экв H3PO4 = 
3
M
 =  
3
99,97
= 32,66 г, 
то   Cн. = 
66,32
86,61
= 1,89 н.; 
г) мольно-весовая концентрация, или моляльность, 
показывает число грамм-молекул растворенного вещества, 
содержащихся в 1000 г  растворителя. Массу H3PO4 в 1000 г 
растворителя находим из соотношения: 
                                               282 – 18 
                                              1000 – х 
                                               х = 
282
181000 ⋅
 = 68,83 
Отсюда СМ = 63,83/97,99 = 0,65 м. 
Титром раствора называется количество граммов 
растворенного вещества в 1 см3 (мл) раствора. Так как в 1 л 
раствора содержится 61,86 г кислоты, то 
 Т = 
1000
86,61
= 0,06186 г/см3. 
 Зная нормальность раствора и эквивалент (Э) 
растворенного вещества, титр легко найти по формуле 
Т = 
1000
ЭCн ⋅ . 
 Пример 2. На нейтрализацию 50 см3 раствора кислоты 
израсходовано 25 см3 0,5 н. раствора щелочи. Чему равна 
нормальность кислоты? 
 Решение. Так как вещества взаимодействуют между 
собой в эквивалентных количествах, то растворы равной 
нормальности реагируют в равных объемах. При разных 
нормальностях объемы растворов реагирующих веществ 
обратно пропорциональны их нормальностям, т.е. 
2
1
V
V
= 
1
2
н
н
С
C
, или V1Cн.1 = V2Cн.1; 
50Сн.1 = 25 ⋅ 0,5, откуда Сн.1 = 0,25 н. 
 Пример 3. К 1 л 10%-ного раствора КОН (плотность 
1,092 г/см3). Объем смеси довели до 2 л. Вычислите молярную 
концентрацию полученного раствора. 
 Решение. Масса одного литра 10%-ного раствора КОН 
1092 г. В этом растворе содержится 
100
101092 ⋅
= 109,2 г КОН. 
Масса 0,5 л 5%-ного раствора 1045 ⋅ 0,5 = 522,5 г. В этом 
растворе содержится 
                         
100
55,522 ⋅
= 26,125 г КОН. 
В общем объеме полученного раствора (2л) масса КОН 
составляет 109,2 + 26,125 = 135,325 г. Отсюда молярность этого 
раствора  
 См =
1,562
325,135
⋅
1,2 М 
 Где 56,1 – молекулярный вес КОН 
Пример 4. Какой объем 96 % -ной серной кислоты, 
плотность которой 1,84 г/см3, потребуется для приготовления 3 
л 0,4 н. раствора? 
Решение. Эквивалент Н2SО4 = М/2 = 98,08/2 = 49,04. Для 
приготовления 3 л 0,4 н. раствора требуется 49,04 ⋅0,4⋅3 = 58,848 
г Н2SО4. Масса 1 см
3 96%- ной кислоты 1,84 г. В этом растворе 
содержится 
100
9684,1 ⋅
 = 1,766 г Н2SО4 
Следовательно, для приготовления 3 л 0,4 н. раствора 
надо взять 58,848:1,766 = 33,32 см3 этой кислоты. 
Пример 5. Вычислить температуры кристаллизации и 
кипения 2%-ного водного раствора глюкозы С6Н12О6. 
Решение. По закону Рауля понижение температуры 
кристаллизации и повышение температуры кипения раствора 
(Δt) по сравнению с температурами кристаллизации и кипения 
растворителя выражается уравнением  
 Δt = К 
1
1000
Mm
m ⋅
(1) 
Где К – криоскопическая или эбуллиоскопическая 
константы. Для воды они соответственно равны 1,86 и 0, 52 
град; m и М – соответственно масса растворенного вещества и 
его молекулярный вес, m1 – масса растворителя. 
Понижение температуры кристаллизации 2%-ного 
раствора  
Δt = 1,86 
98180
10002
⋅
⋅
= 0,21 град. 
Вода кристаллизуется при 00, следовательно, 
температура кристаллизации раствора 0 - 0,21= - 0,210С. 
Из формулы (1) повышение температуры кипения 2%-
ного раствора С6Н12О6  
 Δt = 0,52
98180
10002
⋅
⋅
= 0,06 град. 
Вода кипит при 1000С, следовательно, температура 
кипения этого раствора 100 + 0,06 = 100,060С. 
Пример 6. Раствор, содержащий 1,22 г бензойной 
кислоты С6Н5СООН в 100 г сероуглерода, кипит при 46,529
0С. 
Температура кипения сероуглерода 46,30С. Вычислить 
эбуллиоскопическую константу сероуглерода. 
Решение. Повышение температуры кипения Δt = 46,529 
– 46,3 = 0,229 град. Грамм-молекула бензойной кислоты 122г. 
Из формулы (1) находим эбуллиоскопическую константу: 
К = 
800
1000122229,0
1000
1 ⋅⋅=
⋅
∆
m
tMm
 = 2,29 град. 
Пример 7. Раствор, содержащий 11,04 г глицерина в 800 
г воды, кристаллизуется при – 0,2790С. Вычислить 
молекулярный вес глицерина. 
Решение. Температура кристаллизации чистой воды 00С, 
следовательно, понижение температуры кристаллизации Δt = 0 – 
(-0,279) = 0,279 град. Масса глицерина m (г), приходящаяся на 
1000 г воды, 
m= 
800
100004,11 ⋅
= 13,8. 
Подставляя в уравнение 
М = К 
t
m
∆
(2) 
Данные, вычисляем молярную массу глицерина: 
М = 
279,0
8,1386,1 ⋅
92 г/моль 
Пример 8. Вычислить процентную концентрацию 
водного раствора мочевины (NH2)2CO, зная, что температура 
кристаллизации этого раствора равна –0,4650С. 
Решение. Температура кристаллизации чистой воды 00С, 
следовательно, Δt = 0 – (-0,465) = 0,465 град. Зная, что 
 молекулярная масса мочевины 60 г/моль, находим массу m (г) 
растворенного вещества, приходящуюся на 1000 г воды, из 
формулы (2): 
m = 
86,1
60465,0 ⋅
=
∆
K
tM
 = 15 
Общий вес раствора, содержащего 15 г мочевины, 
составляет 1000 + 15 = 1015 г. Процентное содержание 
мочевины в данном растворе находим из соотношения 
в 1015 г раствора  -  15 г вещества 
в  100 г раствора  -  х г вещества 
х = 1,48% 
 
Обменные реакции между электролитами в 
гомогенной и гетерогенной среде 
Направление обменной реакции между двумя 
электролитами в растворе определяется возможностью 
образования между их ионами: 
1)малорастворимого соединения, выпадающего в виде 
осадка ( ВаSO4, AgI, CaF2 и др); 
2) малодиссоциированного соединения (CH3COOH, 
NH4OH, H2S (p), HClO и др.), иона (HCO3-, HS-, HPO42-), или 
устойчивой комплексной частицы молекулы или иона ([SiF6], 
[Ag(NO3)2], [Pt(NH3)2Cl2] и др.). 
3) газа (СО2, H2S, NH3 и др.) 
При выводе молекулярно-ионных уравнений 
необходимо придерживаться следующей формы записи: а) 
сильные электролиты следует писать в виде отдельных 
составляющих их ионов, ибо именно в таком состоянии они 
находятся в растворе; б) малодиссоциированные соединения – 
молекулы и сложные ионы (в том числе комплексные), а также 
малорастворимые соединения и газы следует условно писать в 
недиссоциированном состоянии, независимо от того, являются 
они исходными реагентами или продуктами реакции. 
Образование малорастворимых соединений. 
При взаимодействии какой-либо растворимой соли 
серебра, например AgNO3, AgF,. CHCOOAg, с соляной 
кислотой или с одной из ее многочисленных растворимых солей 
 направление реакции определяется  образованием 
малорастворимого хлорида серебра по уравнению 
CaCl2 + 2 AgNO3 → 2AgCl↓ + Ca(NO3)2 
Ag+ + Cl-→AgCl↓    
Реакции, подобные этой, при которых образуются 
малорастворимые соединения, практически идут до конца, так 
как при взаимодействии эквивалентных количеств солей 
концентрации ионов серебра и хлора, остающихся в растворе не 
превышают AgClПР ≈1,3∙10
-5 г-ион/л. 
Чем меньше растворимость образовавшегося 
малорастворимого соединения, тем сильнее равновесие 
смещается в сторону его образования. Так, сопоставляя реакции 
образования AgCl с реакцией образования AgI  в тех же 
условиях, т.е. при взаимодействии эквивалентных количеств 
солей, например AgNO3 и KJ, и учитывая величину ПРAgJ = 8,3 ⋅ 
10-17, нетрудно прийти к выводу, что из двух реакций, 
практически идущих до конца, второе геторогенное равновесие 
Ag+ + J- → AgJ↓ 
относительно больше смещено вправо, поскольку в этом случае 
концентрации ионов Ag+ и J-, находящихся в равновесии с 
твердой фазой, не превышает ≈ 10-8 г-ион/л. 
По этой же причине осадок AgCl, будучи обработан при 
взбалтывании раствором йодистого калия, постепенно 
полностью перейдет в менее растворимое соединение AgJ по 
схеме 
  AgCl ↔ Ag+ + Cl- 
 осадок       раствор 
Ag+ + Cl- + K+ + J- ↔ AgJ + K+ + Cl- 
раствор    раствор    осадок  раствор 
AgCl        +          J-          ↔           AgJ             +           Cl-     
  Осадок      раствор                     осадок                    раствор 
Образование малодиссоциированных соединений и газов 
Примером образования малодиссоциированных 
соединений могут служить реакции обмена, в результате 
которых образуется слабая кислота при действии сильных 
кислот на соли слабой кислоты: 
CH3COONa + HCl ↔ CH3COOH + NaCl 
 CH3COO- + H+ ↔ CH3COOH     (I) 
или слабое основание при действии щелочей на его 
соли: 
 NH4Cl + KOH ↔ NH4OH + KCl  (2) 
 NH4+ + OH- ↔ NH4OH 
 Гомогенные равновесия, которые при этом 
устанавливаются, значительно смещены вправо и тем в большей 
степени, чем менее диссоциирован образовавшийся электролит, 
т.е., чем меньше константа его диссоциации. Если сопоставить 
константы диссоциации уксусной и синильной кислот, которые 
соответственно равны 1,8 ⋅ 10-5 и 6,2 ⋅ 10-10, можно сделать 
вывод, что равновесие реакции 
 KCN + HCl ↔ HCN + KCl 
 CN- + H+↔ HCN 
относительно больше смещено вправо по сравнению с 
равновесием реакции (1). 
 В тех случаях, когда образующиеся 
малодиссациированные соединения представляют собой газы, 
растворенные в воде (H2S), или крайне непрочные соединения 
(H2CO3, H2SO4), разлагающиеся с образованием газов, если 
образующиеся газы удаляют из сферы реакции. Примером 
смещения равновесия в сторону образования газов могут 
служить следующие реакции: 
 Na2CO3 + 2HCl ↔ 2NaCl + H2CO3 (CO2↑ + H2O) 
 Na2SO3 + 2HCl ↔ 2NaCl + H2SO3 
 CO32- + 2H+ ↔ H2CO3 (CO2↑ + H2O) 
          SO32- + 2H+ ↔ SO2 + H2O  
 Для решения вопроса о том, в каком случае происходит 
более полное смещение равновесия вправо, следует сопоставить 
константы диссоциации угольной и сернистой кислот, а также 
растворимости получающихся газов в воде. Первое равновесие 
можно считать значительно более смещенным вправо 
(практически до конца) вследствие меньшей устойчивости 
 угольной кислоты по сравнению с серной и значительно 
меньшей растворимости CO2 в воде по сравнению с SO2 
Если вести процесс при нагревании, то и второе 
равновесие можно считать полностью смещенным вправо. Это 
же замечание относится к случаю взаимодействия щелочей с 
солями аммония, которые при нагревании протекают 
необратимо по уравнению 
 NH4Cl + KOH → NH3 + KCl + H2O 
 NH4+ + OH- → NH3 + H2O 
Реакции нейтрализации. 
К процессам, идущим в сторону образования 
малодиссоциированных соединений, относятся также реакции 
нейтрализации. Они протекают необратимо только в случае 
нейтрализации сильных кислот сильными основаниями, 
например: 
 K+ + OH- + H+ + Cl- ↔ K+ + Cl- + H2O 
Необратимость таких реакций обусловлена тем, что в 
образующихся системах единственным и весьма 
малодиссоциированным соединением является вода. Ионная 
форма уравнения имеет в этом случае вид 
 H+ + OH- ↔ H2O 
При этом, если в реакции участвуют строго эквивалентные 
количества кислоты и щелочи, то концентрации ионов 
сохраняют значения такие же, как в воде, т.е. среда становится 
нейтральной. 
 Несколько иначе протекают реакции нейтрализации: 
 а) слабой кислоты сильным основанием, например: 
СН3СООН + КОН → СН3СООК + Н2О 
СН3СООН + ОН
- → СН3СОО- + Н2О 
 б) слабого основания сильной кислотой 
NH4OH + HNO3 → NH4NO3 + H2O 
NH4OH + H+ → NH4NO3 + H2О 
в) слабого основания со слабой кислотой, например: 
NH4OH + CH3COOH → CH3COONH4 + H2O 
 В образующихся системах равновесия сильно смещены 
вправо, т.е. в сторону образования воды, но не до конца, так как 
вода в них не единственное малодиссоциированное вещество. 
При строго эквивалентных количествах основания и 
кислоты первая система имеет слабощелочную, вторая – 
слабокислую, а третья – нейтральную реакцию. В последнем 
случае нейтральность системы не означает, что эта реакция 
протекает необратимо, а является следствием равенства 
констант диссоциации гидроокиси аммония и уксусной 
кислоты.  
Направление смещения равновесия в растворах 
электролитов 
В рассмотренных явлениях полного или частичного 
смещения ионного равновесия,  можно проследить общую 
тенденцию, характеризующую поведение в растворе 
электрически заряженных частиц, которая выражается в том, 
что смещение ионных равновесий идет преимущественно в том 
направлении, при котором происходит наиболее полное 
связывание ионов, а концентрации остающихся в растворе 
свободных, не связанных ионов, а концентрации остающихся  в 
растворе свободных, не связанных ионов принимают 
наименьшие возможные для данного случая значения. 
В основе этой тенденции лежит общий закон, 
определяющий направление химической реакции. Ее движущей 
силой является изменение энергии Гиббса, которое должно 
удовлетворять условию ΔG0 < 0. Чем меньше алгебраическая 
величина ΔG0, тем больше химическое сродство реагирующих 
веществ и тем более сдвиг равновесия в направлении 
образования продуктов реакции. Так, сопоставляя реакции 
образования малорастворимых галогенов серебра из 
составляющих их ионов в растворе, например: 
Ag+(p) + Cl-(p) → AgCl (t) 
в которых возле символов ионов и нейтральных частиц 
приведены их ΔG0 образования в кДж/моль или кДж/г-ион 
Ag+(77,04) + Cl- (-131,04) → AgCl (-109,52) 
                                                                  ΔG0 = -55,51; 
Ag+(77,04) + Br-(-102,7) → AgBr (-94,89) 
                                                     ΔG0 = -69,22 
Ag+ (77,04) + J- (-51,55) → AgJ (-66,24) 
                                                     ΔG0 = -91,75 
находим, что при образовании AgJ равновесие относительно 
больше смещено вправо. Этот вывод находится в полном 
согласии с уменьшением растворимости (в моль/л) в том же 
ряду AgCl , AgBr , AgJ. 
Поведение солей в водных растворах. Гидролиз солей 
В водных растворах солей, образованных сильными 
основаниями и сильными кислотами, таких как NaCl, Ba(NO3)2, 
K2SO4 и т.п., единственным слабым электролитом является вода, 
которая в очень малой степени диссоциирует по уравнению 
H2O → H+ + OH- 
В таких системах происходит только распад соли на 
ионы и практически полностью исключается образование каких-
либо других малодиссоциированных соединений сочетанием 
иона металла с ионом OH- или аниона кислоты с ионом H+. 
Концентрация Н и ОН-ионов воды сохраняет первоначальное 
значение, и следовательно, рН растворов таких солей имеет ту 
же величину, что и рН воды, взятой при той же температуре. 
Гидролиз солей, или их обменное взаимодействие с 
водой, происходит лишь в тех случаях, когда ионы, 
образующиеся в результате электролитической диссоциации 
соли – катион, анион или оба вместе, - способны образовывать с 
ионами воды Н+ и ОН- малодиссоциированные сочетания. 
Гидролизу подвергаются соли, образованные: а) слабыми 
кислотами и сильными основаниями; б) слабыми основаниями и 
сильными кислотами; в) слабыми кислотами и слабыми 
основаниями. 
 
Окислительно-восстановительные реакции. 
Окислительно-восстановительными реакциями 
называют реакции, протекающие с изменением степени 
окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ. 
С современной точки зрения изменение степени 
окисления связано с переходом электронов. Поэтому, наряду с 
приведенным, можно дать и такое определение окислительно-
 восстановительных реакций: это такие реакции, при которых 
происходит переход электронов от одних атомов, молекул или 
ионов к другим. 
Рассмотрим основные положения, относящиеся к теории 
окислительно-восстановительных реакций.  
1.Окислением называется процесс отдачи электронов 
атомом, молекулой или ионом. Например: 
Al – 3e = Al3+    Fe2+ - e = Fe3+ 
H2  - 2e = 2H+    2Cl- - 2e = Cl2 
При этом восстановлении степень окисления повышается. 
2. Восстановлением называется процесс присоединения 
электронов атомом, молекулой или ионом. Например: 
S + 2e = S2- Cl2 + 2e = 2Cl-            Fe3+ + e = Fe2+ 
  При этом степень окисления понижается. 
3. Атомы, молекулы или ионы, отдающие электроны, 
называются восстановителями. Во время реакции они 
окисляются. Атомы, молекулы или ионы, присоединяющие 
электроны, называются окислителями. Во время реакции они 
восстанавливаются.     
4. Окисление всегда сопровождается восстановлением и, 
наоборот, восстановление всегда связано с окислением. Поэтому 
окислительно-восстановительные реакции представляют собой 
единство двух противоположных процессов – окисления и 
восстановления. В этих реакциях число электронов, отдаваемых 
восстановителем, равно числу, присоединяемых окислителем. 
 Zn + HCl →ZnCl2 + H2 
Восст. Zn0 – 2e → Zn2+           2      1     процесс окисления 
Окисл.Н+ + 2е →Н2                        2    1     процесс восстановления 
 
 Zn0 + 2H+ → Zn2+ + H2 
 
Важнейшие восстановители и окислители. 
 Металлы обладают только восстановительными 
свойствами. Это связано с их местом в периодической системе – 
атомы большинства металлов содержат на внешнем 
энергетическом уровне 2 электрона. Поэтому в химических 
 реакциях они будут отдавать валентные электроны, т.е. 
окисляются. 
 В периодах с повышением порядкового номера 
восстановительные свойства простых веществ понижаются, а 
окислительные возрастают и становятся максимальными у 
галогенов. Так, например, в III периоде натрий (Na) самый 
сильный восстановитель, а хлор (Cl) самый активный 
окислитель. 
 У элементов главных подгрупп с повышением 
порядкового номера усиливаются восстановительные свойства и 
ослабевают окислительные. Лучшие восстановители – 
щелочные металлы, а наиболее активные из них F2 и Cl2. 
Лучшие окислители – галогены, наиболее активные F2 и Сl2. 
Подгруппа щелочных металлов Li → Fr   
                                      усиливаются восстановительные свойства 
Подгруппа галогенов F2 → J2 
              уменьшаются окислительные свойства 
 Элементы главных подгрупп IY – YII групп (неметаллы) 
могут отдавать, так и принимать электроны и проявлять 
восстановительные и окислительные свойства. Исключение – 
фтор. Он проявляет только окислительные свойства и является 
самым сильным окислителем. 
 Окислительные или восстановительные свойства 
сложных веществ зависят от степени окисления атома данного 
элемента. Например: Kmno4
+7, Mn+4O2, Mn+2SO4. В первом 
соединении марганец имеет максимальную степень окисления и 
не может ее больше повышать. Он может только принимать 
электроны, а значит KМnO4 может быть только окислителем. Во 
втором соединении марганец с промежуточной степенью 
окисления, а потому оно может быть и восстановителем и 
окислителем, в зависимости от условий протекания реакции и 
вещества, с которым будет взаимодействовать MnO2. В третьем 
соединении у марганца низшая степень окисления – оно может 
быть только восстановителем. 
 1.Таким образом, важнейшими химическими 
восстановителями являются: 
 Металлы (Li, Na, K, Mg, Ca, Zn, Al, Co, Fe, Ni, Mo и другие) в 
особенности щелочные (Li, Na, K) и щелочно-земельные (Ca, Sr, 
Ba) 
2. Водород H2, углерод (обычно в виде угля, кокса), при 
повышенной температуре. В последнее время обнаружены 
восстановительные свойства у инертных газов криптона, 
ксенона и радона. 
3.Элементарные анионы, у которых полностью заполнен 
электронами р-подуровень внешнего энергетического уровня (F-
, Cl-, B-, I-, S2-, Se2-, Te2- и др.).  
Восстановителем также является водород-ион со 
степенью окисления – I в гидридах, например: NaH, KH, CaH2 и 
т.п. 
4. Важнейшие восстановители: Co, H2S, O2, HNO2, 
H2SO3, SnCl2, FeSO4, альдегиды, спирты электроны на катоде. 
Важнейшие окислители: галогены: O2, O3, H2O2, KMnO4, 
K2MnO4, К2Cr2O7, Н2SO4(конц), HNO3, Ag2O, PвO2 ионы 
Ag+,Au+3.                                                                         
Сложные ионы, содержащие атомы с высокой степенью 
окисления, также являются окислителями. Например: NO3
-, 
MnO4-, Cr2O72-, ClO3-, ClO4-. Только в них окислительные 
свойства обусловливает не атом с высокой степенью окисления, 
а весь анион (в них химическая связь носит ковалентный 
характер). Например, не Mn+7, а весь анион MnO4
-. 
Окислительно-восстановительные эквиваленты 
Окислители и восстановители реагируют между собой в 
отношении их окислительно-восстановительных эквивалентов.  
Эквивалентом окислителя называется такое количество 
окислителя, которое отвечает одному присоединенному 
электрону в данной окислительно-восстановительной реакции. 
Для определения эквивалента окислителя Эок. надо его 
молекулярную массу (М) разделить на число электронов n, 
присоединенных одной молекулой окислителя. 
Эок. = n
окислителя масса аямолекулярн  
Эквивалентом восстановителя называется такое 
количество восстановителя, которое отвечает одному отданному 
 в данной окислительно-восстановительной реакции. Для 
определения эквивалента восстановителя Эвосст. Надо его 
молекулярный вес разделить на число электронов n, отданных 
одной молекулой восстановителя. 
Эвосст. = n
телявосстанови масса аямолекулярн  
Величины окислительных и восстановительных 
эквивалентов определяются характером тех химических 
реакций, в которых участвуют данные окислители и 
восстановители. Один из наиболее применяемых окислителей – 
перманганат калия проявляет свою окислительную способность 
неодинаково в различных средах. В реакциях взаимодействия 
перманганата калия с сульфитом калия в кислой среде одна 
молекула КМnO4 присоединяет пять электронов, а эквивалент 
перманганата калия как окислителя составляет 
Э КМnO4 = 158,04 : 3 = 52,68 
В щелочной среде перманганат-ион МnO4- переходит в 
манганат-ион МnO42- и степень окисления марганца понижается 
от +7 до +6. При этом одна молекула КМnO4 присоединяет один 
электрон. Отсюда эквивалент перманганата калия будет равен  
Э КМnO4 = 158,04 : 1 = 158,04 
Каждая молекула K2SO3 в процессе реакции отдает по 
два электрона. В соответствии с этим восстановительный 
эквивалент K2SO3 равен: 
Э K2SO3 = 158,03 : 2 = 79,15 
Классификация окислительно-восстановительных реакций 
Обычно выделяют три типа окислительно-
восстановительных реакций: 1) межмолекулярные, 2) 
диспропорционирования, 3) внутримолекулярные 
Межмолекулярные реакции 
В этом случае электроактивные частицы имеют 
различную химическую природу и находятся в различных 
веществах. К этому типу относятся все рассмотренные ранее 
окислительно-восстановительные реакции. 
Реакции внутримолекулярного окисления-восстановления 
Характерная особенность реакций этого типа состоит в 
том, что одна составная часть молекулы выполняет функцию 
 донора электронов (восстановителя), а другая – акцептора 
(окислителя). Не исключена возможность перехода электронов 
от восстановителя к окислителю внутри молекулы данного 
вещества. Сюда, например, относятся реакции разложения 
сложных веществ, особенно когда среди продуктов реакции 
имеются простые вещества. Примеры. 
2 КСl = 2 KCl + 3 O2 
 
Cl+5 + 6e= Cl-1     1 восстановление    
2O-2 –4e = O20     3 окисление 
 
2СuI2 = 2 Cu I+ I2 
Cu+2 +e =Cu+1      2 восстановление 
2I- -2e = I2   1 окисление 
 
Реакции диспропорционирования 
  Характерная особенность этого типа реакций состоит в 
том, что молекулы (ионы) одинаковой химической природы 
реагируют между собой как окислитель и как восстановитель, 
т.е. при определенных условиях окисление-восстановление 
проходит между молекулами или ионами одного и того же 
вещества. Это наблюдается у соединений или простых веществ, 
отвечающих одному из промежуточных значений степеней 
окисления данного элемента. 
Примеры. 
4NaClO3 = 3 NaClO4 + NaCl 
 
Cl+5 – 2e = Cl+7  3 окисление 
Cl+5 +6e = Cl-                 1 восстановление 
 
3K2MnO4 + 2 H2O = 2 KМnO4 + МnO2+  4 KOH  
MnO42 - - e =   MnO4-             2 
MnO42-  + 2 H2O + 2e =  MnO2-+ 4 OH-                   1 
Рассмотренные реакции относятся к реакциям самоокисления-
самовосстановления или диспропорционирования. В таких 
 реакциях восстановитель и окислитель – атомы одного элемента 
и содержатся в одном веществе. 
 Известны и такие окислительно-восстановительные 
реакции, в которых восстановитель и окислитель также 
содержатся в одном веществе, но изменяют степень окисления в 
нем атомы различных элементов.  
Примеры. Хорошо известная реакция разложения 
бертолетовой соли: 
2KClO3 = 2 KCl + 3O2 
или реакция разложения бихромата аммония: 
 (NH4)2Cr2O7 = N2 + Cr2O3 + 4 H2O 
 
 2N-3 – 6e = N2 
 2Cr+6 + 6e = 2Cr+3 
Направление окислительно-восстановительных реакций 
 Чем больше стандартный потенциал данной пары, тем 
более сильным окислителем является ее окисленная форма и 
тем более слабым восстановителем – восстановленная форма. 
 Когда комбинируются две какие-либо окислительно-
восстановительные пары, то более сильный из двух окислителей 
отнимает электроны у более сильного восстановителя, причем 
образуются более слабые восстановитель и окислитель. Из всех 
возможных при стандартных условиях окислительно-
восстановительных процессов в первую очередь протекает тот, 
которому отвечает наибольшая разность окислительно-
восстановительных потенциалов. 
 Например: из двух пар         Cl2 / 2Cl-     = +1,36 B 
                  Fe2+/ Fe3+ = +0,77 B 
более сильным окислителем является Cl2, а более сильным 
восстановителем - Fe3+ ионы, в соответствии с этими реакция 
между указанными парами идет в направлении  
Cl2 + 2 Fe2+→2Cl- + 2 Fe3+, т.е. в сторону образования более 
слабых восстановителя и окислителя (Fe3+), чем исходных. 
 
Раздел II. ЗАДАЧИ И УПРАЖНЕНИЯ. 
Тема № 1. Стехиометрические законы 
 I. Что называется атомной массой элемента, его 
химическим эквивалентом, валентностью? Какая между 
ними имеется взаимосвязь? Какие из этих величин могут 
иметь переменное значение?     
1. При восстановлении водородом 10,17 г оксида 
двухвалентного металла образовалось 2,25 г воды, 
эквивалент которой равен 9,00. Вычислите эквивалент 
оксида и эквивалент металла. Чему равен атомный вес 
металла? 
2. Эквивалент трехвалентного металла равен 9. Вычислите 
атомный вес металла, эквивалент его оксида и процентное 
содержание кислорода в оксиде. 
3. Из 1,35г оксида металла получается 3,15г его нитрата. 
Вычислите эквивалент металла. 
4. Оксид трехвалентного металла содержит 31,58% кислорода. 
Вычислите эквивалент и атомный вес этого элемента. 
5. Вычислите эквиваленты Н3РО4 в реакциях образования а) 
гидрофосфата; б) дигидрофосфата; в) ортофосфата. 
6. При восстановлении 1,2 г оксида металла водородом 
образовалось 0,27 г воды. Вычислите эквивалент оксида и 
эквивалент металла. 
7. Вещество содержит 39,0% серы, эквивалент которой 16,0 и 
мышьяк. Вычислите эквивалент и валентность мышьяка, 
составьте формулу этого вещества. 
8. При взаимодействии 3,24 г трехвалентного металла с 
кислотой выделяется 4,03 л водорода, измеренного при н.у. 
Вычислите эквивалент и атомный вес металла. 
9. Одна и та же масса металла соединяется с 1,591 г галогена и 
с 70,2 см 3 кислорода, измеренного при н.у. Вычислите 
эквивалент галогена 
10. Эквивалент трехвалентного металла равен 9. Вычислите 
атомный вес металла, эквивалент его оксида и процентное 
содержание кислорода в оксиде. 
11. Из 1,3 г гидроксида металла получается 2,85 г сульфата 
этого же металла. Вычислите эквивалент металла. 
12. Один оксид марганца содержит 22,56% кислорода, а другой 
– 50,50%. Вычислите эквиваленты марганца в этих оксидах 
и составьте их формулы. 
 13. В 2,48г оксида одновалентного металла содержится 1,84 г 
металла. Вычислите эквиваленты металла и его оксида. 
14. Чему равен эквивалент воды при взаимодействии ее: а) с 
натрием; б) с оксидом натрия. 
15. Напишите уравнения реакций Fe(OH)3 с соляной кислотой, 
при которой образуются следующие соединения железа: а) 
дигидроксохлорид, б) гидроксохлорид, в) трихлорид. 
Вычислите эквивалент Fe(OH)3 в каждой из этих реакций. 
16. Избытком соляной кислоты подействовали на растворы: а) 
гидрокарбоната кальция; б) гидроксодихлорида алюминия. 
Напишите уравнения реакций этих веществ с НСl и 
определите их эквиваленты. 
17. В оксидах азота на два атома азота приходится: а) пять; б) 
четыре; в) один атом кислорода. Вычислите эквивалент 
азота в оксидах и эквиваленты оксидов. 
18. На нейтрализацию 0,943г фосфористой кислоты Н3РО3 
израсходовано 1,291г КОН. Вычислите эквивалент кислоты 
и ее основность. 
19. Из 1,35г оксида металла получается 3,15г его нитрата. 
Вычислите эквивалент металла. 
20. Из 1,3 г гидроксида металла получается 2,85 г сульфата 
этого же металла. Вычислите эквивалент металла. 
21. При сгорании серы в кислороде образовалось 12,8 г SO2. 
Сколько грамм-эквивалентов кислорода требуется на эту 
реакцию? Чему равны эквиваленты серы и ее оксида? 
22. Избытком едкого кали подействовали на растворы: а) 
дигидрофосфата калия, б) дигидроксонитрата висмута (+3). 
Напишите уравнения реакций этих веществ с КОН и 
определите их эквиваленты. 
23. При окислении 16,74 г двухвалентного металла 
образовалось 21,54 г оксида .Вычислите эквиваленты 
металла и его оксида. Чему равен атомный вес металла? 
24. При восстановлении водородом 10,17 г двухвалентного 
металла образовалось 2,25 г воды, эквивалент которой 9,00. 
Вычислите эквивалент оксида и эквивалент металла. Чему 
равен атомный вес металла? 
 25. Оксид трехвалентного элемента  содержит 31,58% 
кислорода. Вычислите эквивалент и атомный вес этого 
элемента. 
 
Тема № 2.Строение атома. 
I.Укажите основные характеристики (массу, заряд и 
относительные размеры) элементарных частиц, которые входят 
в состав атомов. 
II. Дайте определение понятий: массовое число, атомный 
номер, изотопы, изобары. 
III. Что такое радиоактивность? Каковы ее причины? Привести 
примеры основных типов радиоактивных превращений. 
IV. Объясните основные принципы размещения электронов на 
орбиталях в атоме. 
V. Дайте объяснение понятиям: электронная оболочка, 
энергетический уровень, электронный слой, подуровень, 
атомная орбиталь. Какое значение имеют квантовые числа, 
которые характеризуют состояние электрона в атоме? 
Какие численные значения они могут принимать? 
 
26. Какие орбитали заполняются электронами раньше: 4s или 
3d; 5s  или 4р? Почему? Составьте электронную формулу 
атома элемента, порядковый номер которого 21. 
27. Какое максимальное число электронов могут занимать s-, p-, 
d- и f- обитали данного энергетического уровня? Почему? 
28. В чем заключается принцип несовместимости Паули? 
Может ли быть на каком-нибудь подуровне атома р-7 или 
d12-электронов? Почему? Составьте электронную формулу 
атома элемента с порядковым номером 22 и укажите его 
валентные электроны. 
29. Составьте электронные формулы атомов элементов с 
порядковым номером 24 и 33, учитывая ,что у первого 
происходит провал одного 4 s- электрона на 3d-подуровень. 
К какому электронному семейству относится каждый из 
этих элементов? 
 30. Сколько и какие значения может принимать магнитное 
квантовое число ml, при орбитальном квантовом числе l = 
0,1,2,3?Какие элементы в периодической системе носят 
название s-, p-,d-,f- элементов? Приведите примеры. 
31. Какую радиоактивность называют искусственной? Изотоп 
какого элемента образуется в результате ядерной реакции, 
происходящей при бомбардировке ядер атомов 27 AI 
протонами, если при  этом поглощается один протон и 
выделятся одна α– частица? Составьте уравнение этой 
ядерной реакции. 
32. Что такое изотопы? Чем можно объяснить дробность 
атомных весов большинства элементов периодической 
системы? Могут ли атомы разных элементов иметь 
одинаковый вес? Как называются подобные атомы? 
33. Какие орбитали атома заполняются электронами раньше: 4-s 
или 3-d, 5-s или 4-p? Почему? Составьте электронную 
формулу атома элемента, порядковый номер которого 22. 
34. Напишите электронные формулы атомов фосфора и 
ванадия. К какому электронному семейству относится 
каждый из этих элементов? 
35. Напишите электронные формулы атомов марганца и селена. 
К какому электронному семейству относится каждый из 
этих элементов? 
36. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми 
номерами 32 и 42, учитывая, что у последнего происходит 
провал одного 5s-электрона на 4d-подуровень. К какому 
электронному семейству относится каждый из этих 
элементов?  
37. Значение какого квантового числа, определяют число s-, p-, 
d- и f-орбиталей на энергетическом уровне? Сколько всего s-
, p- и d-электронов в атоме кобальта? 
38. Какие значения могут принимать квантовые числа n, l, ml, 
ms, характеризующие состояние электронов в атоме. Какие 
значения они принимают для внешних электронов атома 
магния? 
 39. Составьте электронные формулы атомов элементов с 
порядковыми номерами 16 и 28. К какому электронному 
семейству относится каждый из этих элементов? 
40. Составьте электронные формулы атомов элементов с 
порядковыми номерами 14 и 40. Какие электроны этих 
атомов являются валентными? 
41. В чем сущность α-, β-- и β+-радиоактивного распада? Изотоп 
какого элемента получится в результате последовательного 
излучения 4α- и 2β--частиц атомным ядром 238U? 
42. Составьте электронные формулы атомов элементов с 
порядковыми номерами 17 и 29. У последнего происходит 
провал одного 4s-электрона на 3d-подуровень. К какому 
электронному семейству относится каждый из этих 
элементов? 
43. Какое максимальное число электронов могут иметь s-, p-, d- 
и f-орбитали данного энергетического уровня? Почему? 
44. Составьте электронные формулы атомов элементов с 
порядковыми номерами 17 и 29. У последнего происходит 
провал одного 4s-электрона на 3d-подуровень. К какому 
электронному семейству относится каждый из этих 
элементов? 
45. Напишите электронные формулы атомов фосфора и 
ванадия. К какому электронному семейству относится 
каждый из этих элементов?  
46. Чем отличается последовательность в заполнении атомных 
орбиталей у атомов d-элементов от последовательности 
заполнения их у атомов s- и р-элементов? Составьте 
электронную формулу атома элемента с порядковым 
номером 46, учитывая, что находясь в пятом периоде, атомы 
этого элемента на пятом энергетическом уровне не содержат 
ни одного электрона. 
47. Изотоп какого элемента образуется в результате ядерной 
реакции, происходящей при бомбардировке ядер атомов 54Fe 
L-частицами, если при этом поглощается одна L-частица и 
выделяется один нейтрон. Составьте уравнение этой 
ядерной реакции. 
 48. Какие орбитали атома заполняются электронами раньше: 4d 
или 5s; 6s или 5р? Почему? Составьте электронную формулу 
атома элемента, порядковый номер которого 48.  
49. Напишите электронные формулы атомов марганца и селена. 
К какому электронному семейству относится каждый из 
этих элементов? 
50. Напишите структуры электронных оболочек атомов 
элементов с порядковыми номерами 9 и 26. К какому 
электронному семейству относится каждый из  этих 
элементов? 
 
Тема №3.Периодический закон и периодическая система 
Д.И. Менделеева 
 
I. Что является главной характеристикой атома? 
II. Дать современную формулировку Периодического 
закона и объяснить его физический смысл. 
III. Какие факторы определяют характер изменений 
химических  свойств элементов  в периодах и группах? 
IV. Какой смысл вкладывается в понятия: орбитальный, 
эффективный, ковалентный, металлический, 
вандерваальсовский радиусы? Как можно объяснить, что 
численные значения таких радиусов могут различаться? 
V. Какова физическая сущность явления вторичной 
периодичности свойств элементов?  
 
51. Что такое энергия ионизации? В каких единицах она 
выражается? Как изменяется восстановительная  активность 
s- и   p-элементов в группах периодической системы с 
увеличением порядкового номера? Почему? 
52. Что такое сродство к электрону? В каких единицах оно 
выражается? Как изменяется окислительная активность 
неметаллов в периоде и в группе периодической системы с 
увеличением порядкового номера? Ответ мотивируйте 
строением атома соответствующего элемента. 
53. Какие элементы образуют газообразные соединения с 
водородом? В каких группах периодической системы 
находятся эти элементы? Составьте формулы водородных и 
 кислородных соединений хлора, теллура и сурьмы, 
отвечающих их низшей и высшей степеням окисления. 
54. У какого из р-элементов пятой группы периодической 
системы- фосфора или сурьмы – сильнее выражены 
неметаллические свойства? Какой из водородных 
соединений данных элементов более сильный 
восстановитель? Ответ мотивируйте строением атома этих 
элементов. 
55. Какую низшую степень окисления проявляет водород, фтор, 
сера и азот? Почему? Составьте формулы соединений 
кальция с данными элементами в этой их степени 
окисления. Как называются соответствующие соединения? 
56. Атомные веса элементов в периодической  системе 
непрерывно увеличиваются. Тогда как свойства простых тел 
изменяются периодически. Чем это можно объяснить? 
57. Какую низшую и высшую степень окисления проявляют 
углерод, фосфор, сера и иод? Почему? Составьте формулы 
соединений данных элементов, отвечающим этим степеням 
окисления. 
58. Исходя из положения германия, молибдена и рения  в 
периодической системе составьте формулы следующих 
соединений: водородного соединения германия, рениевой 
кислоты и оксида молибдена, отвечающего его высшей 
степени окисления. Изобразите графически формулы этих 
соединений. 
59. Составьте формулы оксидов и гидроксидов элементов 
третьего периода периодической системы, отвечающих их 
высшей степени окисления. Как изменяется химический 
характер этих соединений при переходе от натрия к хлору? 
60. Что такое электроотрицательность? Как изменяется 
электроотрицательность р-элементов в периоде; в группе 
периодической системы с увеличением порядкового номера? 
61. Составьте формулы оксидов и гидроксидов элементов 
третьего периода периодической системы, отвечающих их 
высшей степени окисления. Как изменяется химический 
характер этих соединений при переходе от натрия к хлору? 
62. У какого элемента четвертого периода – хрома  или селена – 
сильнее выражены металлические свойства? Какой из этих 
 элементов образует газообразное соединение с водородом? 
Ответ мотивируйте строением атомов хрома и селена. 
63. Какую низшую степень окисления проявляют хлор, сера, 
азот и углерод? Почему? Составьте формулы соединений 
алюминия с данными элементами в этой их степени 
окисления. Как называются соответствующие соединения? 
64. Исходя из положения металла в периодической системе 
дайте мотивированный ответ на вопрос: какой из двух 
гидроксидов более сильное основание: Ва(ОН)2 или 
Мg(OH)2, Ca(OH)2 или Fe(OH)2, Cd(OH)2 или Sr(OH)2? 
65. Какую низшую и высшую степень окисления проявляют 
кремний, мышьяк, селен и хлор? Почему? Составьте 
формулы соединений данных элементов, отвечающих этим 
степеням окисления. 
66. Какова современная формулировка периодического закона? 
Объясните, почему в периодической системе элементов 
аргон, кобальт, теллур и торий помещены соответственно 
перед калием, никелем, йодом и протактинием, хотя и 
имеют больший атомный вес? 
67. Какую высшую степень окисления могут проявлять 
германий, ванадий, марганец и ксенон? Почему? Составьте 
формулы оксидов данных элементов, отвечающих этой 
степени окисления. 
68. Что такое сродство к электрону? В каких единицах оно 
выражается? Как изменяется окислительная активность 
металлов в периоде и в группе периодической системы с 
увеличением порядкового номера? Ответ мотивируйте 
строением атома соответствующего элемента. 
69. Исходя из положения германия, цезия и технеция в 
периодической системе составьте формулы следующих 
соединений:  мета- и ортогерманиевой кислот, 
дигидрофосфата цезия  и оксида технеция, отвечающего его 
высшей степени окисления. Изобразите графически 
формулы этих соединений. 
70. Исходя из положения германия, молибдена  и рения в 
периодической системе составьте формулы следующих 
соединений: водородного соединения германия, рениевой 
кислоты и оксида молибдена, отвечающего его высшей 
 степени окисления. Изобразите графические формулы этих 
соединений 
71. Какой из элементов четвертого периода – ванадий или 
мышьяк – обладает более выраженными металлическими 
свойствами? Какой из этих элементов образует газообразное 
соединение с водородом?  
72. Почему марганец проявляет металлические свойства, а хлор 
-  неметаллические? Ответ мотивируйте строением атомов 
этих элементов. Напишите формулы оксидов и гидроксидов 
хлора и марганца. 
73. К какому семейству относятся элементы, в атомах которых 
последний электрон поступает на 4f- и на 5f –орбитали? 
74. Сколько элементов включает каждое из этих семейств ? Как 
отражается на свойствах этих элементов электронное 
строение атомов? 
75. Что такое электроотрицательность?  Как изменяется 
электроотрицательность р-элементов в периоде, в группе 
периодической системы с увеличением порядкового номера? 
 
Тема  №4.Химическая связь. 
 
I. Что такое химическая связь? Укажите условия ее 
образования и основные параметры. 
II. Какая природа химической связи? 
III. Назовите основные типы химической связи. Укажите 
сходства и различия  между ними. 
IV. Назовите и проиллюстрируйте конкретными примерами 
основные способы образования ковалентной связи. 
V. Дайте разъяснение понятию гибридизация. 
 
76. Какую химическую связь называют ковалентной? Чем 
можно объяснить направленность ковалентной связи? Как 
метод валентных связей (МВС) объясняет строение 
молекулы воды? 
77. Как метод валентных связей (ВС) объясняет линейное 
строение молекулы ВеСI2 и тетраэдрическое – СН4? 
78. Распределите электроны атома серы по квантовым ячейкам. 
Сколько неспаренных электронов имеют ее атомы в 
 нормальном и возбужденном состояниях? Чему равна 
валентность серы, обусловленная неспаренными 
электронами? 
79. Какая химическая связь называется ионной? Каков 
механизм ее образования? Какие свойства ионной связи 
отличают ее от ковалентной? Приведите два примера 
типичных ионных соединений. Напишите уравнения 
превращения соответствующих ионов в нейтральные атомы. 
80. Какая химическая связь называется координационной или 
донорно-акцепторной? Разберите строение комплекса 
[Zn(NH3)4]2+. Укажите донор и акцептор. Как метод 
валентных связей (ВС) объясняет тетраэдрическое строение 
этого иона? 
81. Как метод валентных связей (ВС) объясняет линейное 
строение молекулы ВеСI2 и тетраэдрическое – СН4?  
82. Что называется дипольным моментом? Какая из молекул 
HCI , HBr , HI  имеет наибольший дипольный момент? 
Почему? 
83. Распределите электроны атома серы по квантовым ячейкам. 
Сколько неспаренных электронов имеют ее атомы в 
нормальном и возбужденном состояниях? 
84. Какая ковалентная связь называется σ–связью, и какая π– 
связью? Разберите на примере строения молекула азота. 
85. Изобразите энергетическую схему образования молекулы F2 
в методе МО. Сколько электронов находится на 
связывающих и разрыхляющих орбиталях? 
86. Какие электроны атома бора участвуют в образовании 
ковалентных связей? Как метод валентных связей (ВС) 
объясняет симметричную треугольную форму молекулы 
ВF3? 
87. Что следует понимать под степенью окисления атома? 
Определите степень окисления атома углерода и его 
валентность, обусловленную числом неспаренных 
электронов в соединениях СН4, СН3ОН, НСООН, СО2. 
88. Чем отличается структура кристаллов NaCI от структуры 
кристаллов натрия? Какой вид связи осуществляется в этих 
кристаллах? Какие кристаллические решетки имеют натрий 
 и NaCI? Чему равно координационное число натрия в этих 
решетках? 
89. Что называется дипольным моментом? Какая из молекул 
НCI ,HBr,  HI имеет наибольший дипольный момент? 
Почему? 
90. Какая ковалентная связь называется σ– связью, и какая π–
связью? Разберите на примере строения молекулы азота. 
91. Какая ковалентная связь называется полярной и какая 
неполярной? Что служит количественной мерой полярности 
ковалентной связи? Составьте электронные схемы строения 
молекул N2  ,H2O,. HI. Какие из них являются диполями? 
92. Сколько неспаренных электронов имеет атом хлора в 
нормальном и возбужденном состояниях? Распределите эти 
электроны по квантовым ячейкам. Чему равна валентность 
хлора, обусловленная неспаренными электронами? 
93. Как метод молекулярных орбиталей объясняет большую 
энергию диссоциации молекулы азота? Изобразите 
энергетическую схему образования молекулы N2 в методе 
МО. Сколько электронов находится на связывающих и 
разрыхляющих орбиталях? 
94. Как метод молекулярных орбиталей объясняет 
парамагнитные свойства молекулы кислорода? Изобразите 
энергетическую схему образования молекулы О2 в методе 
молекулярных орбиталей (МО). 
95. Какие силы молекулярного взаимодействия называют  
ориентационными, индукционными и дисперсионными? 
Когда возникают и какова природа этих сил? 
96. Какая химическая связь называется водородной? Между 
молекулами каких веществ она образуется? Почему Н2О и 
НF, имея меньший молекулярный вес, плавятся и кипят при 
более высоких температурах, чем их аналоги? 
97. Составьте электронные схемы строения молекул CL2, H2S, 
CCl4. В каких молекулах ковалентная связь является 
полярной? Как метод валентных связей (ВС) объясняет 
угловое строение молекулы H2S? 
98. Какие кристаллические структуры называют ионными, 
атомными, молекулярными и металлическими? Кристаллы 
 каких веществ: алмаз, хлорид натрия, диоксид углерода, 
цинк – имеют указанные структуры? 
99. Сколько неспаренных электронов имеет атом хлора в 
нормальном и возбужденном состояниях? Распределите эти 
электроны по квантовым уровням. Чему равна валентность 
хлора, обусловленная неспаренными электронами? 
100. Какой способ образования ковалентной связи называется 
донорно-акцепторным? Какие химические связи имеются в 
ионах NH4
+, BF4-? Укажите донор и акцептор. 
 
Тема №5.Основные понятия термодинамики. 
I. Какие термодинамические процессы называются 
изобарными, изохорными, изотермическими, адиабатными? 
II. Какой физический смысл имеет функция состояния 
системы- внутренняя энергия системы ? Можно ли 
величину внутренней энергии измерить непосредственно 
опытным путем? 
III. Что называется тепловым эффектом реакции? В каких 
единицах выражают тепловые эффекты? 
IV. Как зависят тепловые эффекты реакции от температуры? 
Написать в общем виде выражение для закона Кирхгоффа. 
В каком случае реакция не зависит от температуры? 
V. Какие химические реакции называются экзо-, 
эндотермическими? Привести примеры. 
VI. Что называется энтальпией образования ∆Н298? Какие 
условия принято называть стандартными? Почему 
необходим выбор стандартного состояния?  
VII. Какой физический смысл имеет энтропия с точки зрения 
молекулярной теории строения вещества? Из каких 
составляющих (S)складывается энтропия системы в целом? 
VIII. Каким соотношением связана энергия Гиббса (изобарно- 
изотермический потенциал) с энтальпией и энтропией? Что 
называется стандартным изобарно-изотермическим 
потенциалом образования веществ? 
IX. Как связана константа равновесия с изменением изобарно-
изотермического потенциала при стандартных условиях?  
X. Сформулировать закон Гесса 
 
 101. Вычислите тепловой эффект реакции восстановления 
одного моля Fe2O3       металлическим алюминием.   
102. При взаимодействии газообразных сероводорода и 
диоксида углерода образуются пары воды и сероуглерод 
CS2(г).  Напишите термохимическое уравнение этой 
реакции, вычислив ее тепловой эффект. 
103. Кристаллический хлорид аммония образуется при 
взаимодействии газообразных аммиака и хлорида водорода. 
Напишите термохимическое уравнение этой реакции, 
вычислив ее тепловой эффект. Сколько теплоты выделится, 
если в реакции было израсходовано 10 л аммиака в 
пересчете на нормальные условия. 
104. Реакция горения метилового спирта выражается 
термохимическим уравнением: 
СН3ОН(ж)+3/2О2(г)=СО2(г)+2Н2О(ж);  ∆Н=?   
Вычислите тепловой эффект этой реакции, если известно, 
что мольная теплота парообразования СН3ОН(ж) равна 
+37,4 кДж. 
105. Напишите термохимическое уравнение реакции горения 
одного моля этана С2Н6 (г), в результате которой образуются 
пары воды и диоксид углерода. Сколько теплоты выделится 
при сгорании 1м3 этана в пересчете на нормальные условия? 
106. Напишите термохимическое уравнение реакции между СО 
(г) и водородом, в результате которой образуются СН4 (г) и 
Н2О (г). Сколько теплоты выделится при этой реакции? 
107. Вычислите теплоту образования гидроксида кальция исходя 
из следующих термохимических уравнений:   
Са (к) + 1/2О2 (г) = СаО (к);            ∆Н = -635,60 кДж;   
Н2 (г) + 1/2О2 (г) = Н2О (ж);            ∆Н = -285,84 кДж;   
СаО (к) + Н2О (ж) = Са(ОН)2 (к);    ∆Н = -65,06 кДж. 
108. Газообразный этиловый спирт С2Н5ОН можно получить 
при взаимодействии этилена С2Н4  (газ) и водяных паров. 
Напишите термохимической уравнение этой реакции, 
вычислив ее тепловой эффект. 
109. Напишите термохимические уравнения реакции между СО 
(г) и водородом, в результате которой образуются СН4 (г) и 
Н2О (г). Сколько теплоты выделится при этой реакции? 
 110. Вычислите теплоту образования метана исходя из 
следующих термохимических уравнений: 
Н2 (г)+ ½ О2 = Н2О (ж); ∆Н= -285,84 кДж; 
С (к)+О2 (г) = СО2 (г);    ∆ Н= -393,52 кДж; 
СН4 (г) + 2О2 (г) = 2Н2О (ж) + СО2 (г); ∆Н= -890,31 кДж. 
111. При взаимодействии трех молей оксида азота N2О с 
аммиаком образуются азот и пары воды. Тепловой эффект 
реакции равен – 877,76 кДж. Напишите термохимическое 
уравнение этой реакции и вычислите теплоту образования 
N2O (г). 
112. Напишите термохимическое уравнение реакции горения 
одного моля этилового спирта, в результате которой 
образуются пары воды и диоксида углерода. Вычислите 
теплоту образования С2Н5ОН (ж), если известно, что при 
сгорании 11,5 г его выделится 308,71 кДж теплоты. 
113. Реакция горения аммиака выражается термохимическим 
уравнением: 
4NH3 (г) + 3О2 (г) = 2 N2 + 6Н2О (ж); 
∆Н= -1530,28 кДж. 
Вычислите теплоту образования NH3(г). 
114. Теплоты растворения сульфата меди СuSO4 и медного 
купороса CuSO4⋅5H2O соответственно равны – 66,11 кДж и + 
11,72 кДж. Вычислите теплоту гидратации CuSO4. 
115. При взаимодействии газообразных метана и сероводорода 
образуются сероуглерод CS2 (г) и водород. Напишите 
термохимическое уравнение этой реакции, вычислив ее 
тепловой эффект. 
116. Вычислите теплоту образования метана исходя из 
следующих термохимических уравнений: 
Н2 (г)+1/2О2=Н2О(ж);                                  ∆ Н=-285,84 кДж; 
С(к)+О2(г)=СО2(г);                                      ∆Н=-393,51 кДж; 
СН4(г)+2О2(г)=2Н2О(ж)+СО2(г) ;               ∆Н=-890,31кДж. 
117. Вычислите тепловой эффект реакции восстановления 
оксида железа (II) водородом исходя из следующих 
термохимических уравнений:  
FeO (к) + CO (г) = Fe (к)+СО2 (г);    ∆Н=-13,18 кДж;  
 СО (г) + 1/2О2 (г) = СО2 (г);             ∆Н=-283,0 кДж;  
Н2 (г) + 1/2О2 (г) = Н2О (г);              ∆Н=-241,83 кДж;  
118. При взаимодействии газообразного метана и сероводорода 
образуются сероуглерод СS2(г) и водород. Напишите 
термохимическое уравнение этой реакции, вычислив ее 
тепловой эффект. 
119. Вычислите теплоту образования гидроксида кальция исходя 
из следующих термохимических уравнений:  
Са (к) + 1/2О2 (г) = СаО (к);                 ∆Н=-635,60 кДж;  
Н2 (г) + 1/2О2 (г) = Н2О (ж);                 ∆Н=-285,84 кДж;  
СаО (к) + Н2О (ж) = Са(ОН)2 (к);         ∆Н=-65,06 кДж.  
120. Тепловой эффект реакции сгорания жидкого бензола с 
образованием паров воды и диоксида углерода равен –
3135,58 кДж. Составьте термохимическое уравнение этой 
реакции и вычислите теплоту образования С6Н6(ж). 
121. При сгорании газообразного аммиака образуются пары 
воды и монооксид азота NO (г). Напишите термохимическое 
уравнение этой реакции, вычислив ее тепловой эффект в 
расчете на один моль NH3 (г). 
122. Реакция горения бензола выражается термохимическим 
уравнением:  
С6Н6 (ж) + 7 1/2О2 ( г) = 6СО2 (г) + 3Н2О (г);   ∆Н = ?  
Вычислите тепловой эффект этой реакции, если известно, 
что мольная теплота  парообразования бензола равна 
+33,9кДж. 
123. Теплота растворения безводного хлорида стронция SrCl2 
равна 47,70 кДж, а теплота растворения кристаллогидрата 
SrCl2 ⋅ 6Н2О равна +30,96 кДж. Вычислите теплоту 
гидратации SrCl2. 
124. При получении одного грамм-эквивалента гидроксида 
кальция из СаО (к) и Н2О (ж) выделяется 32,53кДж теплоты. 
Напишите термохимическое уравнение этой реакции и 
вычислите теплоту образования оксида кальция. 
125. Кристаллический хлорид аммония образуется при 
взаимодействии газообразных аммиака и хлорида водорода. 
Напишите термохимическое уравнение этой реакции, 
вычислив ее тепловой эффект. Сколько теплоты выделится, 
 если в реакции было израсходовано 10л аммиака в пересчете 
на нормальные условия? 
126. Чем можно объяснить, что при стандартных условиях 
невозможна экзотермическая реакция, протекающая по 
уравнению: Н2(г)+СО2(г)=СО(г)+Н2О(ж);  ∆ Н=-2,85 кДж. 
Зная тепловой эффект реакции и абсолютные стандартные 
энтропии соответствующих веществ, определите ∆Gо298 этой 
реакции. 
127. Образование сероводорода из простых веществ протекает 
по уравнению:Н2(г)+Sромб=Н2S(г); ∆Н=-20,15 кДж. Исходя из 
значений Sо298 соответствующих веществ, определите ∆Sо298  
и  ∆Gо298 для этой реакции. Исходя из значений стандартных 
теплот образования и абсолютных стандартных энтропий 
соответствующих веществ вычислите ∆Gо298 реакции, 
протекающей по уравнению: NH3 + HCl (г) = NH4Cl(к) 
 Может ли эта реакция при стандартных условиях идти 
самопроизвольно? 
128. Вычислите изменение энтропии для реакций, протекающих 
по уравнениям: 
        2СН4 (г) =С2Н2( г) + 3Н2 (г);  
        N2 (г) +3Н2 (г) = 2NН3 (г);  
        Сграфит + О2 (г) = СО2 (г).  
        Почему в этих реакциях ∆Sо298>0; <0; ≅0? 
129. Определите, при какой температуре начнется реакция 
восстановления Fe3O4, протекающая по уравнению:  
Fe3O4 (к)+ СО (г) = 3FeО(к) + СО2(г)            
∆Н=+34,55кДж.  
130. На основании стандартных теплот образования и 
абсолютных стандартных энтропий  соответствующих 
веществ вычислите ∆Gо298 реакции, протекающей по 
уравнению:  
СО(г) + 3Н2(г) = СН4(г) + Н2О(г)  
Возможна ли эта реакция при стандартных условиях? 
131. На основании стандартных теплот образования и 
абсолютных стандартных энтропий соответствующих 
веществ вычислите ∆Gо298 реакции, протекающей по 
 уравнению: СО2 (г) + 4Н2 (г) = СН4 (г) + 2Н2О (ж). Возможна 
ли эта реакция при стандартных условиях? 
132. Эндотермическая реакция взаимодействия метана с 
диоксидом углерода протекает по уравнению:   
СН4(г) + СО2(г) = 2СО (г) +2Н2(г)   ∆Н = +247,37кДж.  
При какой температуре начинается эта реакция? 
133. При какой температуре наступит равновесие системы:  
СО(г) +2Н2(г) ↔ СН3ОН(ж);             ∆Н = -128,05кДж? 
134. Чем можно объяснить, что при стандартных условиях 
невозможна экзотермическая реакция, протекающая по 
уравнению : 
Н2(г) + СО2(г) = СО(г) + Н2О(ж);             ∆Н = -2,85 кДж  
Зная тепловой эффект реакции и абсолютные стандартные 
энтропии соответствующих веществ, определите Gо298 этой 
реакции. 
135. Восстановление Fe3О4 оксидом углерода идет по 
уравнению: 
Fe3О4(к) + СО (г) = 3FeО(к) + СО2(г) Вычислите ∆Gо298 и 
сделайте вывод о возможности самопроизвольного 
протекания этой реакции при стандартных условиях. Чему 
равно Sо298 в этом процессе? 
136. При какой температуре наступит равновесие системы  
СО (г)+2Н2(г)↔СН3ОН (ж);∆Н=-128,31кДж? 
137. Прямая или обратная реакция будет протекать при 
стандартных условиях в системе 2NO(г)+О2(г)↔ 
2NO2.Ответ мотивируйте, вычислив ∆ Gо298 прямой реакции. 
138. Вычислите  при какой температуре начнется диссоциация 
пентахлорида фосфора, протекающая по уравнению: 
РCL5(г)→PCL3+ CL2 (г); ∆Н = +92,59кДж. 
139. На основании стандартных теплот образования и 
абсолютных стандартных энтропий соответствующих 
веществ вычислите ∆Gо298 реакции, протекающей по 
уравнению С2Н4(г)+СО2(г)=2СО2(г)+2Н2О(ж). Возможна ли 
эта реакция при стандартных условиях? 
140. Какие из карбонатов BeCO3, CaCO3 или ВаСО3 можно 
получить при реакции взаимодействия соответствующих 
 оксидов с СО2? Какая реакция идет наиболее энергично? 
Вывод сделайте, вычислив ∆Gо298 реакций. 
141. Определите ∆Gо298 реакции, протекающей по уравнению:
 4NH3(г) + 5O2(г) = 4NO(г) +6H2O(г)   
Вычисления сделайте на основании стандартных теплот 
образования и абсолютных стандартных энтропий 
соответствующих веществ. Возможна ли эта реакция при 
стандартных условиях? 
142. Исходя из значений стандартных теплот образования и 
абсолютных стандартных энтропий соответствующих 
веществ вычислить ∆Gо298 реакции, протекающей по 
уравнению: NH3 (г)+НCI (г)= NH4CI(к)  
Может ли эта реакция при стандартных условиях идти 
самопроизвольно? 
143. Уменьшится или увеличится энтропия при переходах:  
а) воды в пар, б) графита в алмаз? Почему? Вычислите ∆ Sо 
298 для каждого превращения. Сделайте вывод о 
количественном изменении энтропии при фазовых и 
аллотропических превращениях. 
144. При какой температуре наступит равновесие системы  
 4НСl (г) +О2↔2Н2О (г) + 2Сl2 (г)  
 ∆ Н= -114,42кДж.   
 Что в этой системе является более сильным окислителем: 
хлор или кислород и при каких температурах? 
145. Эндотермическая реакция взаимодействия метана с 
диоксидом углерода протекает по уравнению:  
СН4(г)+СО2(г)=2СО(г)+2Н2(г);   ∆ Н=+247,37 кДж.                                               
 При какой температуре начинается эта реакция? 
146. Что имеет большую энтропию: 1 моль кристаллического 
вещества или 1 моль его паров при той же температуре? 
147. Вычислите изменение энтропии в результате реакции 
образования аммиака из азота и водорода. При расчете 
можно исходить из Sо298 соответствующих газов, так как ∆ S 
с изменением температуры изменяется незначительно. Чем 
можно объяснить отрицательные значения ∆S? 
 148. Прямая или обратная реакция будет протекать при 
стандартных условиях в системе: 2NO(г) + О2(г) ⇔ 2NO2(г). 
Ответ мотивируйте, вычислив ∆Gо298 прямой реакции. 
149. Реакция горения ацетилена идет по уравнению:   
С2Н2(г) + 5/2 О2(г) = 2 СО2(г) + Н2О (ж)  Вычислите  ∆Go298 
и ∆So298 и объясните уменьшение энтропии в результате этой 
реакции. 
150. Теплоты образования    ∆Но298   оксида и диоксида азота 
соответственно равны  + 90,37 кДж и  + 33,85 кДж. 
Определите  ∆S0298 и ∆G0298 для реакции получения NO и 
NO2 из простых веществ. Можно ли получить эти оксиды 
при стандартных условиях? Какой из оксидов образуется 
при высокой температуре? Почему?  
 
Тема №6.Кинетика химических процессов 
I. Что называется скоростью химической реакции и чем она 
измеряется? 
II. Как влияет концентрация на скорость химических реакций? 
Сформулируйте основной закон химической кинетики – 
закон действия масс и укажите условия его применения. 
III. От каких факторов зависит константа скорости реакции? 
Каков ее физический смысл? 
IV. Что такое константа химического равновесия? Каков ее 
физический смысл? 
V. Каково влияние температуры, давления, концентрации и 
присутствия катализатора на состояние химического 
равновесия? 
 
151. Окисление серы и ее диоксида протекает по уравнениям:  
а) S(к) + О2(г) =SO2(г) ; б) 2SO2(г)  + O2(г) = 2SO3(г). Как 
изменяется скорость этих реакций, если объем каждой из 
систем  уменьшить в 4 раза? 
152. Реакция идет по уравнению: N2 + 3H2 ⇔ 2NH3. 
Концентрации участвующих в ней веществ были:  [N2]= 0,80 
моль/л,  [Н2 ]=1,5 моль/л,[NH3 ]= 0,!0 моль/л. Вычислите 
концентрацию водорода и аммиака, когда [N2 ]стала равной 
0,50 моль/л. 
 153. Как изменится скорость реакции, протекающей в газовой 
фазе, при повышении температуры на 60оС, если 
температурный коэффициент скорости данной реакции 
равен двум? 
154. Напишите выражение для константы равновесия 
гетерогенной системы С + Н2О (г) ⇔СО+Н2. Как следует 
изменить концентрацию и давление, чтобы сместить 
равновесие в сторону обратной реакции – образования 
водяных паров? 
155. Константа равновесия гомогенной системы: СО (г)+Н2О (г) 
⇔ СО2(г)+Н2(г) при некоторой температуре равна 1. 
Вычислите равновесные концентрации всех реагирующих 
веществ, если исходные концентрации: [СО]=0,10 моль/л 
[Н2О] =0,40 моль/л. 
156. Как изменится скорость реакции, протекающей в газовой 
фазе, при повышении температуры на 60 град, если 
температурный коэффициент скорости данной реакции 
равен двум?  
157. Реакция идет по уравнению: 2NO + О2⇔2NO2   
.Концентрации исходных веществ были: 
[NO]=0,03моль/л,[О2]=0,05моль/л. Как изменится скорость 
реакции, если увеличить концентрацию кислорода до 0,10 
моль/л и концентрацию NO до 0,06 моль/л? 
158. Напишите выражение для константы равновесия 
гомогенной системы N2+3H2↔2NH3 Как изменится скорость 
прямой реакции образования аммиака, если увеличить 
концентрацию водорода в 3 раза? 
159. Реакция идет по уравнению Н2+I2=2НI. Константа скорости 
этой реакции при 508оС равна 0,16. Исходные концентрации 
реагирующих веществ были: [Н2]=0,04 моль/л,[ I2]=0,05 
моль/л. Вычислите начальную скорость ее. Когда [Н2 ]стала 
равной 0,03 моль/л. 
160. Как изменится скорость реакции, протекающей в газовой 
фазе, при понижении температуры на 30 град., если 
температурный коэффициент скорости данной реакции 
равен 3? 
 161. Реакция идет по уравнению:2NO+O2=2NO2. Концентрации 
исходных веществ были: [NO]=0,03 моль/л; [О2]=0,05 
моль/л; Как изменится скорость реакции , если увеличить 
концентрацию кислорода до 0,10 моль/л и концентрацию 
[NO]до 0,06 моль/л? 
162. Равновесие гомогенной системы 
 4HCl(г)+О2↔2Н2О(г)+2Сl2(г) 
 установилось при следующих концентрациях реагирующих 
веществ: [Н2О]=0,14 моль/л, [Cl2]=0,14 моль/л, [НСl]=0,20 
моль/л, [О2]=0,32 моль/л. Вычислите исходные 
концентрации хлористого водорода и кислорода. 
163. Константа равновесия гомогенной системы N2+3Н2↔2NН3 
при температуре 400оС равна 0,1. Равновесные 
концентрации водорода  и аммиака соответственно равны: 
0,2 моль/л и 0,08 моль/л. Вычислите равновесную и 
исходную концентрации азота. 
164. Почему при изменении давления равновесие системы 
N2+3H2 ↔ 2NH3    смещается и не смещается  равновесие 
системы N2+O2 ↔ 2NO? Напишите выражения для констант 
равновесия каждой из данных систем. 
165. Как изменится скорость реакции, протекающей в газовой 
фазе, при понижении температуры на 30 град., если 
температурный коэффициент скорости данной реакции 
равен 3? 
166. Напишите выражение для константы равновесия 
гомогенной системы СН4+СО2=СО+2Н2. Как следует 
изменить температуру и давление, чтобы повысить выход 
водорода? Прямая реакция –образования водорода 
эндотермическая. 
167. Реакция идет по уравнению: N2 + О2 ↔ 2NО. Концентрации 
исходных веществ до начала реакции были: [N2] = 
0,049моль/л; [О2] = 0,01моль/л. Вычислите концентрацию 
этих веществ в момент, когда [NO] стала равной 
0,005моль/л. 
168. Вычислите, во сколько раз уменьшится скорость реакции, 
протекающей в газовой фазе, если понизить температуру от 
 120 до 80оС. Температурный коэффициент скорости равен 
трем. 
169. Напишите выражение для константы равновесия 
гомогенной системы   
2SO2 + О2 ↔ 2SО3. Как изменится скорость прямой реакции 
– образования серного ангидрида, если увеличить 
концентрацию SО2 в 3 раза? 
170. Напишите выражение для константы равновесия 
гомогенной системы:  
СН4 + СО2 ↔ 2СО + 2Н2. Как следует изменить 
температуру, давление, чтобы повысить выход водорода? 
Прямая реакция – образования водорода эндотермическая. 
171. Напишите выражение для константы равновесия 
гетерогенной системы:   
СО2 + С ↔ 2СО. Как изменится скорость прямой реакции – 
образования СО, если концентрацию СО2 уменьшить в 
четыре раза? Как следует изменить давление, чтобы 
повысить выход СО? 
172. Вычислите константу равновесия для гомогенной системы: 
СО(г) + Н2О(г) ↔ СО2(г) + Н2(г),  
если равновесные концентрации реагирующих веществ:  
[СО]=0,004моль/л; [Н2О]=0,064моль/л; [СО2]=0,016моль/л; 
[Н2]=0,016моль/л. 
173. При некоторой температуре равновесие гомогенной 
системы   
2NO + O2 ↔ 2NO2 установилось при следующих 
концентрациях реагирующих веществ: [NO]=0,2моль/л; 
[О2]=0,1моль/л; [NO2]=0,1моль/л. Вычислите константу 
равновесия и исходную концентрацию NO и О2. 
174. Исходные концентрации NO и Cl2 в гомогенной системе: 
 2NO + Cl2 = 2NOCl составляет соответственно: 0,5 и 
0,2моль/л. Вычислите константу равновесия, если к моменту 
наступления равновесия прореагировало 20% NO. 
175. Напишите выражение для константы равновесия 
гомогенной системы:  
2SO2 + O2 ↔ 2SO3. Как изменится скорость прямой реакции 
 – образования серного ангидрида, если увеличить 
концентрацию SO2 в 3 раза? 
 
Тема №7. Свойства растворов. 
I. Чем отличаются растворы электролитов от остальных 
жидких растворов? 
II. Ионы в растворе могут появиться двумя путями: либо 
непосредственно из ионного кристалла, либо в результате 
диссоциации молекул. Приведите примеры веществ, 
растворение которых соответствует этим двум случаям? 
III. В чем различие между сильным и слабым электролитом? 
Почему практически все соли являются сильными 
электролитами?  
IV. Что такое ионная атмосфера?  
V. Для электролитов, диссоциирующих на два иона, напишите 
строгое и приближенное математическое выражение закона 
разбавления Оствальда. 
 
176. Какой объем 50%-ного раствора КОН (плотность 
1,538г/см3) требуется для приготовления 3л 6%-ного 
раствора (плотность 1,048г/см3). 
177. Из 10кг 20%-ного раствора при охлаждении выделилось 
400г соли. Чему равна процентная концентрация 
охлажденного раствора? 
178. Смешали 247г 62%-ного и 145г 18%-ного раствора серной 
кислоты. Какова процентная концентрация раствора после 
смешения? 
179. Сколько граммов НNО3 содержалось в растворе, если на 
нейтрализацию его потребовалось 35см3 0,4н раствора 
NаОН? Чему равен титр раствора NаОН? 
180. На нейтрализацию 31см3 0,16н раствора щелочи требуется 
217см3 раствора Н2SO4. Чему равны нормальность и титр 
раствора Н2SО4? 
181. Какой объем 50-% раствора КОН (плотность 1,538г/см3) 
требуется для приготовления 3л 6%-ного раствора 
(плотность 1,048г/см3). 
182. Смешали 10см3 10%-ного раствора НNО3 (плотность 1,056 
г/см3) и 100 см3 30%-ного раствора НNО3 (плотность 1,184 
 г/см3). Вычислите процентную концентрацию полученного 
раствора. 
183. Сколько и какого вещества останется в избытке, если к 75 
см3 0,3н раствора Н2SО4 прибавить 125см3 0,2н раствора 
КОН? 
184. К 3 литрам 10%-ного раствора HNO3,плотность которого 
1,054г/см3, прибавили 5л 2%-ного раствора той же кислоты с 
плотностью 1,009г/см3. Вычислите процентную и молярную 
концентрации полученного раствора, если считать, что его 
объем равен 8л. 
185. Какой объем 10%-ного раствора карбоната натрия Na2CO3 
(плотность 1,105 г/см3) требуется для приготовления 5 л 2%-
ного раствора (плотность 1,02 г/см3)? 
186. Смешали 10 см3 10%-ного раствора HNO3 (плотность 1,056 
г/см3) и 100 см3 10%-ного раствора HNO3 (плотность 
1,184г/см3). Вычислите процентную концентрацию 
полученного раствора. 
187. Из 700 г 66 %-ной серной кислоты, выпариванием удалили 
200 г воды. Чему равна концентрация оставшегося раствора? 
188. Смешали 300 г 20%-ного раствора и 500 г 40%-ного 
раствора NaCl. Чему равна процентная концентрация 
полученного раствора? 
189. На нейтрализацию одного литра раствора, содержащего 
1,4г КОН, требуется 50 см3 раствора кислоты. Вычислите 
нормальность раствора кислоты. 
190. Какой объем 10-%-ного раствора карбоната натрия Na2CO3 
(плотность 1,105 г/см3) требуется для приготовления 5 л 2%-
ного раствора  (плотность 1,02 г/см3)? 
191. Какой объем 20,01%-ного раствора HCl (плотность 
1,100г/см3) потребуется для приготовления 1 л 10,17%-ного 
раствора (плотность 1,050 г/см3)? 
192. Вычислите молярную, нормальную и моляльную 
концентрации 16%-ного раствора хлорида алюминия. 
Плотность которого 1,149 г/см3. 
193. Чему равна нормальность 30-% раствора NaOH, плотность 
которого 1,328 г/см3? К 1 л этого раствора прибавили 5 л 
воды. Вычислите процентную концентрацию полученного 
раствора. 
 194. На нейтрализацию 31см3 0,16н раствора щелочи требуется 
217 см3 раствора H2SO4 . Чему равны нормальность и титр 
раствора H2SO4? 
195. Какой объем 20,01%-ного раствора HCl (плотность 1,100 
г/см3) требуется для приготовления  1л  10,17%-ного 
раствора (плотность 1,050 г/см3)? 
196. Сколько граммов NaNO3 нужно растворить в 400 г воды, 
чтобы приготовить 20%-ный раствор? 
197. Какой объем 0,3н раствора кислоты требуется для 
нейтрализации раствора, содержащего 0,32г NaOH в 40 см3? 
198. Для осаждения в виде AgCl всего серебра, содержащегося в 
100 см3 раствора AgNO3, потребовалось 50 см3 0,2 н 
раствора НСl. Чему равна нормальность раствора AgNO3? 
Сколько граммов AgCl выпало в осадок? 
199. Вычислите нормальную и молярную концентрации 20,8%-
ного раствора HNO3, плотность которого 1,12 г/см
3. Сколько 
граммов кислоты содержится в 4л этого раствора? 
200. Вычислить молярную и нормальную концентрации  20%-
ного раствора хлорида кальция, плотность которого 1,178 
г/см3.    
201. Раствор, содержащий 0,512 г неэлектролита в 100 г бензола, 
кристаллизуется при 5,296оС. Температура кристаллизации 
бензола 5,5оС. Криоскопическая константа 5,1. Вычислите 
молекулярный вес растворенного вещества. 
202. Раствор, содержащий 3,04 г камфоры C10H16O в 100 г 
бензола, кипит при 80,714оС. Температура кипения бензола 
80,2оС. Вычислите эбуллиоскопическую константу бензола. 
203. Вычислите температуру кипения 5%-ного раствора 
нафталина С10Н8 в бензоле. Температура кипения бензола 
80,2оС. Эбуллиоскопическая константа его 2,57. 
204. Вычислите температуру кристаллизации 2%-ного раствора 
этилового спирта С2Н5ОН, зная, что криоскопическая 
константа воды  1,86 град. 
205. Сколько граммов фенола С6Н5ОН следует растворить в 125 
г бензола, чтобы температура кристаллизации раствора была 
ниже на 1,7 град? Криоскопическая константа бензола 5,1. 
206. Вычислите криоскопическую константу уксусной кислоты, 
зная, что раствор, содержащий 3,56 г антрацена С14Н10 в 100 
 г уксусной кислоты, кристаллизуется при 15,718оС. 
Температура кристаллизации уксусной кислоты 16,65оС. 
207. Вычислите температуру кристаллизации 2%-ного раствора 
этилового спирта С2Н5Он, зная, что криоскопическая 
константа воды 1,86.  
208. Вычислите процентную концентрацию водного раствора 
сахара С12Н22О11,зная температуру кристаллизации раствора 
(-0,930С). Крископическая константа воды 1,86. 
209. Вычислите процентную концентрацию водного раствора 
глицерина С3Н5(ОН)3, зная, что этот раствор кипит при 
100,39оС. Эбуллиоскопическая константа воды 0,52. 
210. Раствор, содержащий 25,65 г некоторого неэлектролита в 
300 г воды, кристаллизуется при –0,465оС. Вычислите 
молекулярный вес растворенного вещества, зная, что 
криоскопическая константа воды равна 1,86. 
211. Температура кристаллизации раствора, содержащего 66,3 г 
некоторого неэлектролита в 500 г воды, равна – 0,558 оС. 
Вычислите молекулярный вес растворенного вещества, зная, 
что криоскопическая константа воды 1,86.. 
212. Сколько граммов мочевины (NH2)2CО следует растворить в 
75 г воды, чтобы температура кристаллизации понизилась на 
0,465 град? Криоскопическая константа воды 1,86. 
213. Сколько граммов мочевины (NH2)2CO следует растворить в 
250 г воды, чтобы температура кипения повысилась на 0,26 
градусов? Эбуллиоскопическая константа воды 0,52. 
214. Вычислите температуру кипения 15%-ного водного 
раствора пропилового спирта С3Н7ОН, зная, что 
эбуллиоскопическая константа воды 0,52. 
215. Разные весовые количества камфоры С10Н16О и нафталина 
С10Н8 растворены в одинаковых количествах бензола. Какой 
из растворов кипит при более высокой температуре? 
216. Сколько граммов анилина С6Н5NH2 следует растворить в 50 
г этилового эфира, чтобы  температура кипения полученного 
раствора была выше температуры кипения этилового эфира 
на  0,53 градуса? Эбуллиоскопическая константа этилового 
эфира 2,12 град. 
 217. Вычислите температуру кристаллизации раствора 
мочевины (NH2)2CO, содержащего 5г мочевины в 150г воды. 
Криоскопическая константа воды 1,86. 
218. Вычислите молекулярный вес неэлектролита, зная, что 
раствор, содержащий 2,25г этого вещества в 250г воды, 
кристаллизуется при –0,297оС. Криоскопическая константа 
воды 1,86. 
219. Вычислите криоскопическую константу уксусной кислоты, 
зная, что раствор, содержащий 3,56г антрацена С14Н10 в 100г 
уксусной кислоты, кристаллизуется при 15,718оС. 
Температура кристаллизации уксусной кислоты 16,65оС. 
220. Равные весовые количества камфоры С10Н16О и нафталина 
С10Н8 растворены в одинаковых количествах бензола. Какой 
из растворов кипит при более высокой температуре? 
221. Сколько граммов анилина С6Н5NН2 следует растворить в 
50г этилового эфира, чтобы температура кипения раствора 
была выше температуры кипения этилового эфира на 
0,53град? Эбуллиоскопическая константа этилового эфира 
2,12. 
222. Вычислите процентную концентрацию водного раствора 
глюкозы С6Н12О6, зная, что этот раствор кипит при 100,26
о. 
Эбуллиоскопическая константа воды 0,52. 
223. При растворении 2,3г некоторого неэлектролита в 125г 
воды температура кристаллизации понижается на 0,372 град. 
Вычислите молекулярный вес растворенного вещества, зная, 
что криоскопическая константа воды 1,86. 
224. Вычислите процентную концентрацию водного раствора 
метанола СН3ОН, зная, что температура кристаллизации 
раствора –2,79оС. 
225. Температура кристаллизации раствора, содержащего 66,3г 
некоторого неэлектролита в 500г воды, равна –0,588оС. 
Вычислите молекулярный вес раствора, зная, что 
криоскопическая константа воды 1,86. 
 
 Тема №8. Электролитическая диссоциация. 
226. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций 
растворения дигидроксида бериллия в растворе едкого 
натри; дигидроксида меди в растворе азотной кислоты. 
227. К каждому из веществ: NaCl, NiSO4, Be(OH)2, KHCO3 – 
прибавили раствор гидроксида натрия. В каких случаях 
произошли реакции? Выразите их молекулярными и 
ионными уравнениями. 
228. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами: FeCl3 и KOH; NiSO4 и 
(NH4)S; MgCO3 и HNO3. 
229. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами: CdS и HCl, Cr(OH)3 и 
NaOH, Ba(OH)2 и CoCl2. 
230. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций 
растворения дигидроксида бериллия в растворе едкого 
натрия; дигидроксида меди в растворе азотной кислоты. 
231. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами: Hg(NO3)2 и NaI; Pb(NO3)2 
и KI; CdSO4 и Na2S. 
232. К каждому из веществ: КНСО3, СН3СООН, NiSO4, Na2S – 
прибавили раствор серной кислоты. В каких случаях 
произошли реакции? Выразите их молекулярными и 
ионными уравнениями. 
233. Составьте молекулярные и ионные уравнения  реакций, 
протекающих между веществами СuSО4 и Н2S; ВаСО3 и 
НNО3; FeCl3 и КОН. 
234. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями:     
                             Zn2+ + H2S = ZnS + 2H+  
                             Mg2+ + CO32- = MgCO3  
                             H+ +OH- = H2O 
235. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами в водном растворе: Na3PO4 
и CaCL2; К2СО3 и ВаCL2; Zn(OH)2 и КОН. 
236. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями: 
  СаСО3+2Н+=Са2++Н2О+СО2 
AL(OH)3+OH-=ALO2-+2H2O 
Pb2++2I-=PbI2  
237. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями:  
 Ве(ОН)2+2ОН-=ВеО22-+2Н2О; 
СН3СОО
-+Н+=СН3СООН 
Ва2++SO42-=BaSO4 
238. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами в водном растворе: FeCl3 и 
NH4OH; H2SO4 и Ba(OH)2;СН3СООNa и НCl. 
239. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями: 
 Fe(OH)3+3H+=Fe3++3H2O;   
Cd2++2OH-=Cd(OH)2; 
H++NO2-=HNO2 
240. Составьте молекулярные  уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями: 
CaCO3+2H+=Ca2++H2O+CO2 
AI(OH)3+OH-=AIO2-+2H2O; 
Pb2++2I-=PbI2 
241. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами Sn(OH)2 и HCI; BeSO4 и 
КОН; NH4CI и Ba(OH)2. 
242. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами КНСО3 и Н2SО4, Zn(OH)2 и 
NaOH,CaCI2 и AgNO3. 
243. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами K2S и HCI, FeSO4 и  
(NH4)2S, Cr(OH)3  
244. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями:  
Fe(OH)3 + 3H+ = Fe3+ + 3H2O  
Cd2+ + 2OH- = Cd(OH)2   
H+ + NО2- = HNO2 
245. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами:  Hg(NO3)2 и NaI; Pb(NO3)2 
и KI; CdSO4 и Na2S. 
 246. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями: 
Zп2+ + H2S= ZnS+2H+    
 HCO3- + H+ =H2O+CO2   
  Ag+ + CI- =AgCI. 
247. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами Na3PO4 и CaCI2, К2СО3 и 
ВаСI2, Zn(ОН)2 и КОН. 
248. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые 
выражаются ионными уравнениями:   
 Cu2++S2-=CuS; 
 Pb(OH)2+2OH- = PbO2-+2H2O;  
  SiO2-+2H+=H2SiO3 
249. К каждому из веществ: AI(OH)3, H2SO4, Ba(OH)2 – 
прибавили раствор едкого кали. В каких случаях произошла 
реакция? Выразите их молекулярными и ионными 
уравнениями. 
250. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, 
протекающих между веществами NaHCO3 и NaOH; K2SiO3 и 
HCI; BaCI2 и Na2SO4. 
 
Тема  №9. Гидролиз солей. 
251. Составьте молекулярные и ионные уравнения гидролиза, 
происходящего при смешивании растворов K2S и CrCI3 
(образуются Cr(OH)3 и H2S). 
252. При смешивании концентрированных растворов FeCI3  и 
Na2CO3 образуется Fe(OH)3 и CO2. Выразите гидролиз 
ионными и молекулярными уравнениями. 
253. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций 
гидролиза солей Pb(NO3)2, Na2CO3, CoCI2. Какое значение 
рН имеют растворы этих солей? 
254. Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза 
солей К2S, Cs2CO3, NiCI2, Pb(CH3COO)2. Какое значение рН 
(больше или меньше 7) имеют растворы этих соединений? 
255. Какие из солей: KNO3,  CrCI3, Cu(NO3)2, NaCI – 
подвергаются гидролизу? Составьте ионные и молекулярные 
уравнения  гидролиза соответствующих  солей.  
 256. Какие из солей подвергаются гидролизу: PbCI2 , Cr2(SO4)3 , 
Ni(NO3)2? Составьте ионные и молекулярные уравнения 
гидролиза соответствующих солей. 
257. Какие из солей подвергаются гидролизу: NaBr, Na2S, 
K2CO3, CoCI2? Составьте ионные и молекулярные уравнения 
гидролиза соответствующих солей. 
258. Какое значение рН больше или меньше 7) имеют растворы 
солей MnCI2,Na2CO3,Ni(NO3)2? Составьте ионные и 
молекулярные уравнения гидролиза этих солей 
259. Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза 
солей CH3COOK, ZnSO4 ,AI(NO3)3. Какое значение рН 
(больше или меньше 7) имеют растворы этих солей. 
260. Составьте ионное и молекулярное уравнение гидролиза 
солей, раствор которых имеет: а) щелочную реакцию; б) 
кислую реакцию. 
261. Какие из солей: PbCI2, Cr(SO4)2, Ni(NO3)2 – подвергаются 
гидролизу? Составьте ионные и молекулярные уравнения 
гидролиза соответствующих солей. 
262. При смешивании растворов сульфата и карбоната натрия 
образуются AL(OH)3 и СО2. Составьте ионное и 
молекулярное уравнение происходящего гидролиза. 
263. Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза, 
происходящего при смешивании растворов: Cr(NO3)3 и Na2S. 
264. Какие из солей: К2СО3, FeCL3, K2SO4, ZnCL2 – 
подвергаются гидролизу? Составьте молекулярные и ионные 
уравнения гидролиза соответствующих солей. 
265. При смешивании растворов CuSO4 и К2СО3 выпадает 
осадок  основной соли (CuOH)2CO3 и выделяется СО2. 
Составьте ионное и молекулярное уравнения происходящего 
гидролиза. 
266. При смешивании растворов сульфата алюминия и 
карбоната натрия образуются AL(OH)3 и СО2. Составьте 
ионное и молекулярное уравнения происходящего 
гидролиза. 
267. Какие из солей: Al2(SO4)3, K2S, Pb(NO3)2, KCl – 
подвергаются гидролизу? Составьте ионные и молекулярные 
уравнения гидролиза соответствующих солей. 
 268. Какое значение рН (больше или меньше 7) имеют растворы 
солей Li2S, AlCl3, NiSO4? Составьте ионные и молекулярные 
уравнения гидролиза этих солей. 
269. Какое значение рН (больше или меньше 7) имеют растворы 
солей: Na3PO4, K2S, CuSO4? Составьте молекулярные и 
ионные уравнения гидролиза этих солей. 
270. Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза 
солей: CuCl2, Cs2CO3, ZnCl2. Какое значение рН (больше или 
меньше 7) имеют растворы этих солей? 
271. При смешивании растворов СuSO4 и K2CO3 выпадает 
осадок основной соли (CuOH)2CO3 и выделяется СО2. 
Составьте ионное и молекулярное уравнения происходящего 
гидролиза. 
272. Какие из солей: NaBr, Na2S, K2CO3, CoCl2 – подвергаются 
гидролизу? Составьте ионные и молекулярные уравнения 
гидролиза соответствующих солей. 
273. Какое значение рН (больше или меньше 7) имеют растворы 
следующих солей: К3РО4, Рb(NO3)2, Na2S. Составьте ионные 
и молекулярные уравнения гидролиза солей. 
274. При смешивании растворов Аl2(SO4)3 и Na2S образуются 
Al(OH)3 и H2S. Выразите этот гидролиз ионными и 
молекулярными уравнениями. 
275. Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза 
солей: K2S, Cs2CO3, NiCl2, Pb(CH3COO)2. Какое значение рН 
(больше или меньше 7) имеют растворы этих солей? 
 
Тема №10. Комплексные соединения. 
276. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень 
окисления и координационное число комплексообразователя 
в соединениях [Cu(NH3)4]SO4, K2[PtCl6], K[Ag(CN)2]. 
Напишите уравнения диссоциации этих соединений в 
водных растворах. 
277. Составьте координационные формулы следующих 
комплексных соединений платины: PtCl4 ⋅ 6NH3, PtCl4 ⋅ 
4NH3, PtCl4 ⋅ 2NH3. Координационное число платины (+4) 
равно шести. Напишите уравнения диссоциации этих 
 соединений в водных растворах. Какое из них является 
комплексным неэлектролитом? 
278. Составьте координационные формулы следующих 
комплексных соединений кобальта: CoCl3 ⋅ 6NH3, CoCl3 ⋅ 
5NH3, CoCl3 ⋅ 4NH3. Координационное число кобальта (+3) 
равно шести. Напишите уравнения диссоциации этих 
соединений в водных растворах. 
279. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень 
окисления и координационное число сурьмы в соединениях 
Rb[SbBr6], K[SbBr6], Na[Sb(SO4)2]. Как диссоциируют эти 
соединения в водных растворах? 
280. Составьте координационные формулы следующих 
комплексных соединений серебра: AgCl ⋅ 2NH3, AgCN ⋅ 
KCN, AgNO2 ⋅ NaNO2. Координационное число серебра (+1) 
равно двум. Напишите уравнения диссоциации этих 
соединений в водных растворах. 
281. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень 
окисления и координационное число комплексообразователя 
в соединениях: K4[Fe(CN6], K4[TiCl8], K2[HgI4]?  Как 
диссоциируют эти соединения в водных растворах? 
282. Из сочетания частиц  Co3+, NH3, NO2-, и К+ можно составить 
семь координационных формул комплексных соединений 
кобальта, одна из которых [Co(NH3)6](NO2)3. Составьте 
формулы других шести соединений и напишите уравнения 
их диссоциации в водных растворах. 
283. Определите, чему равен заряд следующих ионов: 
[Cr(H2O)4Cl2], [HgBr4], [Fe(CN)6], если 
комплексообразователями являются Cr3+, Hg2+, Fe3+. 
Напишите формулы соединений, содержащих эти 
комплексные ионы. 
284. Определите, чему равен заряд комплексных ионов: 
[Cr(NH3)5NO3], [Pd(NH3)Cl3], [Ni(CN)4], если 
комплексообразователями являются Cr3+, Pd2+, Ni2+. 
Напишите формулы комплексных соединений, содержащих 
эти ионы. 
285. Из сочетания частиц Cr3+, H2O, Cl- и К+ можно составить 
семь координационных формул комплексных соединений 
 хрома, одна из которых [Cr(H2O)6]Cl3. Составьте формулы 
других шести соединений и напишите уравнения их 
диссоциации в водных растворах. 
286. Составьте координационные формулы следующих 
комплексных соединений кобальта: 3NaNO2 ⋅ Co(NO2)3, 
CoCl3 ⋅ 2NH3 ⋅ 2H2O, 2KNO2 ⋅ NH3 ⋅ Co(NO2)3. 
Координационное число кобальта (+3) равно шести. 
Напишите уравнения диссоциации этих соединений в 
водных растворах. 
287. Напишите выражения для констант нестойкости 
комплексных ионов [Ag(NH3)2]+, [Fe(CN)6]4-, [PtCl6]2-. Чему 
равны степень окисления и координационное число 
комплексообразователей в этих ионах? 
288. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]2-, 
[Hg(CN)4]2-, [Cd(CN)4]2- соответственно равны 8 ⋅ 10-20, 4 ⋅ 10-
41, 1,4 ⋅ 10-17. В каком растворе, содержащем эти ионы (при 
равной молярной концентрации), ионов CN- больше? 
Напишите выражения для констант нестойкости указанных 
комплексных ионов. 
289. Напишите выражения для констант нестойкости 
следующих комплексных ионов: [Ag(CN)2]-, [Ag(NH3)2]+, 
[Ag(NCS)2]-. Зная, что они соответственно равны 1,0 ⋅ 10-21, 
6,8 ⋅ 10-8, 2,0 ⋅ 10-11, укажите, в каком растворе, содержащем 
эти ионы (при равной молярной концентрации), больше 
ионов Ag+. 
290. При прибавлении раствора KCN к раствору [Zn(NH3)4]SO4 
образуется растворимое комплексное соединение 
K2[Zn(CN)4]. Напишите молекулярное и ионное уравнения 
реакции. Константа нестойкости какого иона: [Zn(NH3)4]2+ 
или [Zn(CN)4]2- больше? Почему? 
291. Напишите уравнения диссоциации солей K3[Fe(CN)6] и 
NH4Fe(SO4)2 в водном растворе. К каждой из них прилили 
раствор щелочи. В каком случае выпадает осадок 
гидроксида железа? Напишите молекулярное и ионное 
уравнения реакции. Какие комплексные соединения 
называются двойными солями? 
 292. Составьте координационные формулы следующих 
комплексных соединений платины (+2), координационное 
число которой равно четырем: PtCl2 ⋅ 2NH3, PtCl2 ⋅ NH3 ⋅ KCl, 
PtCl2 ⋅ 2NH3. Напишите уравнения диссоциации в водных 
растворах. Какое из них является комплексным 
неэлектролитом? 
293. Хлорид серебра растворяется в растворах аммиака и 
тиосульфата натрия. Дайте этому объяснение и напишите 
молекулярные и ионные уравнения соответствующих 
реакций. 
294. Какие комплексные соединения называются двойными 
солями? Напишите уравнения диссоциации солей 
K4[Fe(CN)6] и (NH4)2Fe(SO4)2 в водном растворе. В каком 
случае выпадает осадок гидроксида железа, если к каждой 
из них прилить раствор щелочи? Напишите молекулярное и 
ионное уравнения реакции. 
295. Константы нестойкости комплексных ионов: [Co(NH3)6]3+, 
[Fe(CN6]4-, [Fe(CN6]3-  соответственно равны 6,2 ⋅ 10-36; 1,0 ⋅ 
10-37; 1,0 ⋅ 10-44. Какой из этих ионов является более 
прочным? Напишите выражения для констант нестойкости 
указанных комплексных ионов и формулы соединений, 
содержащих эти ионы. 
296. Каков механизм образования донорно-акцепторной связи? 
Укажите донор и акцептор в следующих комплексных 
ионах: [SiF6]2-, [Ni(NH3)6]2+, [HgI4]2-. 
297. Орбитали каких энергетических уровней в ионе Cr3+ 
принимают участие в образовании химической связи в 
комплексном ионе [Cr(NH3)6]3+? Какое пространственное 
строение имеет этот ион? 
298. Как метод ВС объясняет пространственное строение и 
магнитные свойства следующих комплексных ионов: 
[Ni(NH3)6]2+, [Ni(CN)4]2-, [Zn(OH)4]2-, [AuCl4]-, [NiF6]4+? 
299. Как происходит расщепление энергетических уровней 
орбиталей под действием электростатического поля 
лигандов в случае комплексных соединений K2[NiCl4] и 
K3[Cr(CN)6]? Что такое энергия расщепления, от чего она 
зависит? 
 300. Напишите формулы следующих комплексных соединений: 
тетрацианоцинкаттетраамминмеди (II), триоксалатородиат 
(III) калия, хлорид бромотетраамминаквахрома (III), 
трихлоротриамминкобальта (III). К какому типу относится 
каждое из комплексных соединений? 
 
Тема №11. Окислительно-восстановительные процессы. 
       Составьте электронно-ионные схемы и закончите уравнения 
следующих окислительно-      восстановительных реакций: 
301. CrCl3 + NaClO + NaOH → Na2CrO4 + NaCl 
300.K2Cr2O7 + K2S + H2SO4 →  S + Cr2(SO4)3 
301.Al + KNO3 + KOH → NH3 +      
302.FeSO4 + KClO3 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 + KCl 
303.Na3AsO3 + KMnO4 + KOH → Na3AsO4 + K2MnO4 
304.S +HNO3(разб.) → H2SO4 + NO 
305.K2CrO4 + FeSO4 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 + Cr2(SO4)3 
306.KClO3 + KOH + Zn → K2[Zn(OH)4] + KCl 
307.NaBr + MnO2 + H2SO4 → Br2 + MnSO4 
308.H2O2 + KMnO4 + H2SO4 → MnSO4 + O2 
309.Zn + NaNO3 + NaOH → NH3 + Na2[Zn(OH)4] 
310.Al + NaOH + H2O →Na3[Al(OH)6] + H2 
311.KNO2 + KI + H2SO4 → NO +I2  
312.Zn + NaNO2 + NaOH → NH3 + Na2[Zn(OH)4] 
313.KClO3 + MnO2 + KOH → K2MnO4 + KCl 
314.KMnO4 + H3PO3 + H2SO4 → H3PO4 + MnSO4 
315.H2O2 + FeSO4 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 
316.K[Cr(OH)4] + Br2 + KOH → K2CrO4 + KBr 
317.K2Cr2O7 + NaI + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + I2 + K2SO4 + Na2SO4 
318.Na3[Cr(OH)6] + Br2 + NaOH → Na2CrO4 + NaBr 
319.NiS + HNO3 → Ni(NO3)2 + S + NO 
320.KCrO2 + H2O2 + KOH → K2CrO4 +  
321.Al + NaNO3 + NaOH → Na[Al(OH)4] + NH3 
322.PbS + H2O2 → PbSO4 + H2O 
323.Na3AsO3 + Zn + NaOH → AsH3 + Na2[Zn(OH)4] 
 
  
 Таблица вариантов контрольных заданий. 
 
 
№ 
варианта 
 
Номера задач, относящихся к данному заданию  
01 1;   26-I;   50-I;   74-I;   99-I;   149-I;   174-I;   224;   249;   274;   
299 
02 2;   27-II;   51-II;   75-II;   100-II;   150-II;   175-II;   225;   250;   
275;   300 
03 3;  28-III;  52-III;  76-III;   101-III;  151-III;   176-III;  226;  
251;  276;  301 
04 4;  29-IV;  53-I;  77-IV;  102-IV;  152-IV;  177-IV;  227;  252;  
277;  302 
05 5;  30-V;  54-I;  78-V;  104-V;  153-V;  178-V;  228;  253;  
278;  303 
06 6;  31-I;  55-II;  79-I;  105-VI;  154-I;  179-I;  229;  254;  279;  
304 
07 7;  32-II;  56-III;  80-II;  106-VII;  155-II;  180-II;  230;  255;  
280;  305 
08 8;  33-III;  57-IV;  81-III;  107-VIII;  156-III;  181-III;  231;  
256;  281;  306 
09 9;  34-I;  58-V;  82-IV;  108-IX;  157-IV;  182-IV;  232;  257;  
282;  307 
10 10;  35-II;  59-I;  83-V;  109-X;  158-V;  183-V;  233;  258;  
283;  308 
11 11;  36-III;  60-II;  84-I;  110-I;  159-I;  184-I;  234;  259;  284;  
309 
12 12;  37-I;  61-III;  85-II;  111-II;  160-II;  185-II;  235;  261;  
285;  310 
13 13;  38-II;  62-I;  86-III;  112-III;  161-III;  186-III;  236;  262;  
286;  311 
14 14;  39-III;  63-II;  86-IV;  112-IV;  161-IV;  186-IV;  237;  
263;  287;  312 
15 15;  40-IV;  64-III;  87-V;  113-V;  162-V;  187-V;  238;  264;  
288;  313 
16 16;  41-V;  65-I;  88-I;  114-VI;  163-I;  188-I;  239;  265;  289;  
314 
17 17;  42-I;  66-II;  89-II;  115-VII;  164-II;  189-II;  240;  266;  
290;  315 
18 18;  43-II;  67-III;  90-III;  116-VIII;  165-III;  190-III;  241;  
267;  291;  316 
19 19;  44-III;  68-I;  91-IV;  117-IX;  166-IV;  191-IV;  242;  268;  
292;  317 
20 20;  45-IV;  69-II;  92-V;  118-X;  167-V;  192-V;  243;  269;  
293;  318 
 21 21;  46-V;  70-III;  93-I;  119-I;  168-I;  193-I;  244;  270;  294;  
319 
22 22;  47-I;  71-IV;  94-II;  120-II;  169-II;  194-II;  245;  271;  
295;  320 
23 23;  48-II;  72-V;  95-III;  121-III;  170-III;  195-III;  246;  272;  
296;  321 
24 24;  49-III;  73-I;  96-IV;  122-IV;  171-IV;  196-IV;  247;  273;  
297;  322 
25 25;  26-IV;  50-II;  97-V;  123-V;  172-V;  197-V;  248;  249;  
298;  323 
26 1;  27-V;  51-III;  98-I;  124-VI;  173-I;  198-I;  224;  250;  274;  
299 
27 2;  28-I;  52-IV;  74-II;  125-VII;  149-II;  199-II;  225;  251;  
275;  300 
28 3;  29-II;  53-V;  75-III;  126-VIII;  150-III;  200-III;  226;  
252;  276;  301 
29 4;  30-III;  54-I;  76-IV;  127-IX;  151-IV;  201-IV;  227;  253;  
277;  302 
30 5-I;  31-IV;  55;  77-V;  128-X;  152-V;  202-V;  228;  254;  
278;  303 
31 6;  32-V;  56-II;  78-I;  129-I;  153-I;  203-I;  229;  255;  279;  
304 
32 7;  33-I;  57-III;  79-II;  130-II;  154-II;  204-II;  230;  256;  
280;  305 
33 8;  34-II;  58-IV;  80-III;  131-III;  155-III;  205-III;  231;  257;  
281;  306 
34 9-I;  35;  59-V;  81-IV;  132-IV;  156-IV;  206-IV;  232;  258;  
282;  307 
35 10;  36-III;  60-I;  82-V;  133-V;  157-V;  207-V;  233;  259;  
283;  308 
36 11;  37-IV;  61-II;  83-I;  134-VI;  158-I;  208-I;  234;  260;  
284;  309 
37 12;  38-V;  62-III;  84-II;  135-VII;  159-II;  209-II;  235;  261;  
285;  310 
38 13-I;  39;  63-IV;  85-III;  136-VIII;  160-III;  210-III;  236;  
262;  286;  311 
39 14;  40-I;  65-V;  86-IV;  137-IX;  161-IV;  211-IV;  237;  263;  
287;  312 
40 15;  41-II;  66-I;  87-V;  138-X;  162-V;  212-V;  238;  264;  
288;  313 
41 16;  42-III;  67-II;  88-I;  139-I;  163-I;  213-I;  239;  265;  289;  
314 
42 17;  43-IV;  68-III;  89-II;  140-II;  164-II;  214-II;  240;  266;  
290;  315 
43 18;  44-V;  69-IV;  90-III;  141-III;  165-III;  215-III;  241;  
 267;  291;  316 
44 19;  45-I;  70-V;  91-IV;  142-IV;  166-IV;  216-IV;  242;  268;  
292;  317 
45 20;  46-II;  71-I;  92-V;  143-V;  167-V;  217-V;  243;  269;  
293;  318 
46 21;  47-III;  72-II;  93-I;  144-VI;  168-I;  218-I;  244;  270;  
294;  319 
47 22;  48-IV;  73-III;  94-II;  145-VII;  169-II;  219-II;  245;  271;  
295;  320 
48 23;  49-V;  50-IV;  95-III;  146-VIII;  170-III;  220-III;  246;  
272;  296;  321 
49 24;  26-I;  51-V;  96-IV;  147-IX;  171-IV;  221-IV;  247;  273;  
297;  322 
50 25-I;  27;  52-I;  97-V;  148-X;  172-V;  222-V;  248;  249;  
298;  323 
51 1;  28-II;  53-II;  98-I;  99-I;  173-I;  223-I;  224;  250;  274;  
299 
52 8;  30-II;  60-II;  80-I;  115-I;  156-I;  210-I;  230;  252;  275;  
310 
53 9;  31-III;  61-III;  81-III;  116-II;  157-II;  211-II;  231;  253;  
276;  311 
54 10;  32-IV;  62-IV;  82-IV;  117-III;  158-III;  212-III;  232;  
254;  277;  312 
55 11;  33-V;  63-V;  83-V;  118-IV;  159-IV;  213-IV;  233;  255;  
278;  313 
56 12;  34-I;  64-I;  84-I;  119-V;  160-V;  214-V;  234;  256;  279;  
314 
57 13;  35-II;  65-II;  85-II;  120-VI;  161-I;  215-I;  235;  257;  
280;  315 
58 14;  36-III;  66-III;  86-III;  121-VII;  162-II;  216-II;  236;  
258;  281;  316 
59 15;  37-IV;  67-IV;  87-IV;  122-VIII;  163-III;  217-III;  237;  
259;  282;  317 
60 16;  38-V;  68-V;  88-V;  123-IX;  164-IV;  218-IV;  238;  260;  
283;  318 
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